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Biogas entsteht durch die Umwandlung organischen Materials unter Luftausschluss. 
Mit Hilfe von Mikroorganismen bildet sich bei optimalen Lebensbedingungen ein 
Gasgemisch bestehend aus Methan, Kohlenstoffdioxid und Spurengasen. Zudem 
müssen Temperatur, pH-Wert und Nährstoffgehalt die optimalen Lebensbedingun-
gen der Mikroorganismen ermöglichen. Die technische Nutzung von Gasen aus 
Klärgas- oder Deponiegasanlagen sowie landwirtschaftlich geprägten Biogasanla-
gen erfolgt zumeist energetisch durch Vorortnutzung in Blockheizkraftwerken oder 
durch Aufbereitung und Injektion in vorhandene Gasnetze, beispielsweise Biogas-
netze oder das vorhandene Erdgasnetz. 
Die Biogaseinspeisung in das Erdgasnetz sollte nach ehemaligen Zielen der Bun-
desregierung aus dem Jahr 2010 bis 2020 auf 6 Milliarden Kubikmeter (zum Ver-
gleich: aktuell ca. 1 Mrd. m³ [1]) und bis 2030 auf 30 Milliarden Kubikmeter ausge-
baut werden [2]. Es zeichnete sich jedoch ab, dass der damals geforderte Anteil der 
Biogaseinspeisung in Deutschland trotz diverser Förderinstrumente und resultieren-
den Subventionen nicht mehr zu halten war, da ein weiterer massiver Ausbau der 
Einspeisekapazität an aufbereitetem Biogas erforderlich wäre. Jedoch steht die 
Gaswirtschaft noch zu diesem Ziel, da diese Option durchaus einen erheblichen 
Teil, auch in Kombination mit regenerativ erzeugtem Wasserstoff, der Treibhaus-
gasemissionen senken kann. Deutliche Steigerungen der Biomethaneinspeisemen-
gen können aus Kapazitätsgründen nicht mehr nur in regionale Verteilnetze injiziert 
werden. Bereits heute existieren Netzabschnitte, für die saisonal in Niedriglastzeiten 
eine Rückspeisung vorgelagerte Netze sinnvoll ist. Der europa- und weltweite Aus-
bau der Biomethaneinspeisekapazität erfordert daher zukünftig eine verstärkte 
Rückspeisung des Gases bzw. eine direkte Einspeisung in die vorgelagerte Trans-
portnetzinfrastruktur (Maximum Operating Pressure (MOP) > 16 bar), wodurch von 
einem erhöhten Anteil von Biomethan in diesen Netzabschnitten auszugehen ist. 
Bei der Einspeisung von Biomethan in die deutsche Gasinfrastruktur sind die nor-
mativen Vorgaben des Regelwerkes des Deutschen Vereins des Gas- und Wasser-
faches e.V. (DVGW) zu beachten. Das aufbereitete Biogas kann als Zusatz- oder 
Austauschgas eingespeist werden. Ohne eine Angleichung der Gasbeschaffenheit 
an das im anliegenden Netz befindliche Gas (Grundgas) wird es als Zusatzgas bei-
gemischt. Die Forderung des gleichartigen Brennverhaltens nach DVGW-
Arbeitsblatt G 260 „Gasbeschaffenheit“ limitiert dabei die maximale Menge an ein-
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speisbarem Zusatzgas [3]. Weißt das aufbereitete Biogas ein gleichartiges Brenn-
verhalten wie das Grundgas auf, wird es als Austauschgas bezeichnet. 
Die Anforderungen an ein Austauschgas ergeben sich nach den DVGW-
Arbeitsblättern G 260 sowie G 262 [3,4]. 
Tabelle 1.1: Anforderungen der Gasqualität an ein Austauschgas nach den 
DVGW-Arbeitsblättern G 260 und G 262 [3,4]. 
Die Gasbeschaffenheit von hochkalorischen, unodorierten Erdgasen, welche grenz-
übergreifend in Europa transportiert und gehandelt werden, ist von der European 
Association for the Streamlining of Energy Exchange – gas (EASEE-gas) in der 
CBP 2005-001/02 (Common Business Practice) festgelegt worden [5]. Der darin 
verankerte maximale Grenzwert für den Sauerstoffanteil in Hochdrucknetzen der 
Gasinfrastruktur liegt bei 10 ppm. Dieser Grenzwert findet sich ebenfalls in der eu-
ropäischen Normung im Rahmen der DIN EN 16726 - „Gasinfrastruktur - Beschaf-
fenheit von Gas – Gruppe H“ - wieder [6].Dieser Grenzwert ist als Kompromiss zu 
sehen, da bei einer vorausgegangenen europaweiten Messkampagne im Jahr 2005 
der Sauerstoffgehalt des Erdgases in Hochdrucksystemen im Durchschnitt bei unter 
1 ppm lag [7,8]. 
So wurden beispielsweise bei Leitungsinspektionen der Gasnetzbetreiber 
Gassco/Statoil erhebliche Korrosionsschäden aufgrund von geringsten H2S-, O2- 
und H2O-Konzentrationen festgestellt, worauf hin der Sauerstoffgehalt im betreffen-
den Transportsystem auf 2 ppm begrenzt wurde [7]. 
In feuchten Bereichen der Gasinfrastruktur macht sich der negative Einfluss von 
Sauerstoff besonders bemerkbar. So kommt es in Untertage-Gasspeichern (UGS), 
allen voran in Poren- oder Aquiferspeichern, schon bei geringen Konzentrationen zu 
Korrosionserscheinungen und zur Bildung von elementarem Schwefel [9,10].  
Gasbestandteil Maximale Anteile 
Sauerstoff max. 3 Mol.-% Netzen mit p < 16 bar (MOP) 
max. 10 ppm in Hochdrucknetzen (p > 16 bar (MOP)), an 
Übergabepunkten zu Untergrundspeichern und an Grenz-
übergabepunkten 
Kohlendioxid max. 10 Mol.-% (L-Gas-Netz), 
max. 5 Mol.-% (H-Gas-Netz) 
Schwefelwasserstoff max. 5 mg/m³ (in Ausnahmefällen kurzzeitig 10 mg/m³) 
Wassergehalt max. 200 mg/m³ (p ≤ 10 bar), 
max. 50 mg/m³ (p > 10 bar) 




Dabei wird Schwefelwasserstoff in Gegenwart von Sauerstoff und Feuchtigkeit oxi-
diert: 
2 H2S + O2 → ¼ S8 + 2 H2O Gleichung 1.1 
Der gebildete elementare Schwefel kann Porenräume und -kanäle im Bereich der 
Injektionsbohrung verstopfen – die Lagerstätteneigenschaften verschlechtern sich. 
Neben der Verstopfung der Poren sind Metalloxid bzw. -hydroxid-Ausfällungen und 
die verstärkte Bildung biologischer Ablagerungen durch eine erhöhte Bioaktivität zu 
nennen [9,11]. Im schlimmsten Falle kommt es zum irreversiblen Verschluss der 
Poren und somit zum Totalausfall des Gasspeichers. Zudem treten Korrosionser-
scheinungen in Unter- und Obertageeinrichtungen des Untergrund-Gasspeichers 
auf. Jedoch wird auch in trockenen Gasleitungssystemen die Bildung von Schwefel 
beobachtet (nach Gleichung 1.1, vgl. auch Abbildung 1.1) [9]. Dabei wirken u.a. Ei-
senoxide oder - oxidhydroxide als Katalysatoren [12]. 
  
Abbildung 1.1: Mikroskopische Aufnahmen von rhombischen Schwefelkristallen, 
gebildet auf Korrosionsprodukten in einer trockenen Erdgasleitung 
(links) sowie auf Edelstahl (Mitte, rechts) [7,13] 
MUSCHALLE und AMRO berichten ausführlich zu potentiellen Schädigungen von UGS 
und Obertageanlagen aufgrund des Sauerstoffeintrages in das Erdgasnetz [9]. Da-
neben werden die Oxidation und der damit verbundenen Abbau von Gastrock-
nungsmitteln, z. B. Triethylenglykol, erörtert. 
1.1 Sauerstoffeintrag in das Erdgasnetz 
Der Sauerstoffeintrag über die gesamte Wertschöpfungskette von Biomethan, d.h. 
von der Biogaserzeugung, –aufbereitung und –einspeisung, ist in der Literatur aus-
führlich beschrieben worden [14–16]. 
Während des Substrateintrages eingebrachter Sauerstoff, z. B. bei Feststoffdosie-
rern, wird im Fermenter in der Regel von entschwefelnden Bakterien verbraucht. 
Auch pumpfähige Substrate, wie beispielsweise Gülle, werden als sauerstofffrei 
betrachtet. Bei der Trockenfermentation wird nach einer aeroben Anfahrphase nicht 
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umgesetzte Luft aus dem Fermenter entfernt. Somit kann ein Sauerstoffeintrag wäh-
rend der Biogaserzeugung ausgeschlossen werden. 
Die Zusammenfassung der Studienergebnisse (nach [14–16]) zum Sauerstoffeintrag 
während der Biogasaufbereitung ist in der folgenden Tabelle 1.2 dargestellt. Daraus 
ist zu entnehmen, dass während der Entschwefelung, in Abhängigkeit des Verfah-
rens, mit einem erhöhten Sauerstoffeintrag zu rechnen ist. Dies ist der Tatsache 
geschuldet, dass bei diesen Entschwefelungskonzepten Sauerstoff zur Reaktion mit 
Schwefelwasserstoff benötigt wird (vgl. Gleichung 1.1). Bei unvollständigem Umsatz 
verbleibt Sauerstoff im entschwefelten Biogas. 
Tabelle 1.2: Quellen des Sauerstoffeintrages entlang der Wertschöpfungskette 
von Biomethan 
Während der CO2-Abtrennung ist ein Sauerstoffeintrag bei Genosorb®-Wäsche 
(Genosorb® ist ein Absorptionsmittel auf Basis eines Polyethylenglykoldialkylether 
der Fa. CLARIANT) und Druckwasserwäsche nachgewiesen worden. Dies bestätigen 
auch die Ergebnisse der Biogasmessprogramme I und II des DVGW [17–19], in 
welchen in den Jahren 2009 und 2013 deutschlandweit verschiedene Biogasaufbe-
reitungsanlagen und –einspeiseanlage systematisch mit Gasanalysatoren ausge-
stattet und monitored worden sind. Begründung für den Sauerstoffeintrag liegt ins-
besondere in der Verwendung von Luft als Strippgas, welche sich teilweise in der 
Waschflüssigkeit löst und anschließend zum Absorber und somit in das Reingas 
gelangt.  
  
Prozessschritt Verfahren mit erhöhtem Sauerstoffeintrag in Biogas 
Entschwefelung Luftentschwefelung im Fermenter 
Tropfkörperkolonnen 
Regenerierung von Eisen(III)-Chelat-Komplexen 
Luftdosierung bei Gasphasenentschwefelung an Eisenoxiden 




Zur Verdeutlichung ist in Abbildung 1.2 beispielhaft ein Sankeydiagramm zur Bio-
gaszusammensetzung entlang der Aufbereitungskette mit Druckwasserwäsche 
(DWW, Fa. MALMBERG) unter Einsatz von nachwachsenden Rohstoffen als Substrat 






Abbildung 1.2: Beispielhafte Biogaszusammensetzung einer technische Bio-
gasaufbereitungsanlage entlang der Aufbereitungskette mit Druck-
wasserwäsche (Fa. Malmberg) [14] 
Mit einem Sauerstoffanteil zwischen 0,1 bis zu 0,5…1 Vol.-% für Reingase für die 
Biomethaneinspeisung in das Erdgasnetz ist zu somit zu rechnen [17,19,20]. 
Neben dem Sauerstoffeintrag in das Erdgasnetz aufgrund der Biomethaneinspei-
sung werden in der Literatur folgende Quellen aufgezeigt [9]: 
 Gaskonditionierung mit Liquified Petroleum Gas (LPG)/Luft-Gemischen, 
 Sauerstoffzutritt während des Transportes [21], 
 Sauerstoffeintrag über Prozesschemikalien der Erdgasproduktion (z. B. 
Wasser, Methanol, Schaumbildner u.a.), 
 Aufgrund verschiedener normativen Vorgaben zu nationalen Grenzwerten 







 m³/h Vol.-% 
CH4 0,109 0,073 
CO2 46,328 31,726 
N2 78,737 53,921 
O2 20,85 14,278 
 
 m³/h Vol.-% 
CH4 0,109 0,233 
CO2 46,328 99,755 
N2 0,0043 0,009 
O2 0,0014 0,000 
 
 m³/h Vol.-% 
CH4 52,42 52,42 
CO2 46,37 46,37 
N2 1,01 1,01 
O2 0,20 0,20 
 
 m³/h Vol.-% 
CH4 52,311 96,922 
CO2 0,0331 0,061 
N2 1,2731 2,367 
O2 0,3496 0,650 
 
 m³/h Vol.-% 
CH4 52,311 96,922 
CO2 0,0331 0,061 
N2 1,2731 2,367 
O2 0,3496 0,650 
 
 m³/h Vol.-% 
N2 0,2631 63,751 




1.2 Methoden der Sauerstoff-Entfernung aus Gasen 
Die Entfernung von Sauerstoff aus Biogas bzw. Biomethan kann mit einer Anzahl 
unterschiedlicher physikalischer und chemischer Verfahren erfolgen (vgl. 
Tabelle 1.3). 
Tabelle 1.3: Einteilung und Eignung von Verfahren zur Sauerstoffentfernung 
(erweitert nach [15,16]) 
Nach KÖPPEL ET AL. sind die technisch-wirtschaftlich aussichtsreichsten Verfahren 
sind nach Tabelle 1.3 die kryogene Sauerstoffabtrennung, die Chemisorption an 
Kupfer oder sulfidierten Eisenoxiden/-hydroxiden, die chemische Absorption an Nat-
riumsulfit, die katalytische Oxidation mit Wasserstoff oder Kohlenwasserstoffen so-
wie die Reformierung im Teilstrom [15,16]. In der folgenden Tabelle 1.4 sind jeweils 
das Verfahrensprinzip, die Betriebsparameter, benötigte Brenn- bzw. Betriebsstoffe, 
die apparatetechnische Verschaltung sowie der Regelungsaufwand potentieller Ver-
fahren zur Sauerstoffentfernung zusammenfassend dargestellt. 
  
Physikalische Verfahren Chemische Verfahren 
Adsorption 
z. B. an Molekularsieben, Aktivkohle 
Chemisorption 






Pyrogallol, Chrom(II)-chlorid (CrCl2), Hydrazin 
(N2H4), Natriumsulfit (Na2SO3), anorganische 
Sauerstofffänger der Form ABC4O7+δ (A = Sel-
tenerdelement, B = Ba, C = Co) [23] 
Kryogene Separation 
Kondensation bzw. Rektifikation 
Katalytische Oxidation 
H2, CH4, höhere Kohlenwasserstoffe (C3+) 
 Chemisorption 
an sulfidierten Eisenoxiden/-hydroxiden 
↓ - nicht geeignet; → - grundsätzlich geeignet, aber zu kostenintensiv; ↑ - geeignet 
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Trennverfahren, welche auf physikalischen Wechselwirkungen, wie Lösungsgleich-
gewichten oder Absorptions-Diffusions-Prozessen, beruhen, sind nach Tabelle 1.3 
nicht zur Entfernung von Sauerstoff aus Biogas geeignet. 
Vielversprechende Verfahren nach Tabelle 1.3 und Tabelle 1.4 sind vor allem die 
Chemisorption an sulfidierten Eisenoxiden/-hydroxiden sowie die Methanoxidation. 
Vorteile dieser beiden Verfahren liegen unter anderem in der vergleichsweise einfa-
chen Implementation in die vorhandene Biogasaufbereitungsanlage sowie der Ein-
satz von an Betriebsstoffen, da lediglich Eisenoxid/-hydroxid-Adsorbentien bzw. 
Katalysatoren und keine zusätzlichen Edukte, wie Wasserstoff oder LPG, benötigt 
werden. 
1.3 Motivation und Ziel der vorliegenden Arbeit 
Die Gasphasenentschwefelung an Eisenoxiden/-hydroxiden wird bereits seit dem 
frühen 19. Jahrhundert wissenschaftlich untersucht und technisch angewandt (vgl. 
Kapitel 2.2). Dabei standen zunächst Kokerei- und Leuchtgas, später Stadtgas und 
biogene Gase, wie Klär- oder Biogas, im Fokus.  
Unter dem Gesichtspunkt der zunehmenden weltweiten Biogaseinspeisung und 
dem damit verbundenen Sauerstoffeintrag in das Erdgasnetz ergibt sich zudem ein 
neuer Forschungshintergrund. Die resultierenden Probleme des Sauerstoffanteils in 
der Erdgasinfrastruktur, wie Bildung von elementarem Schwefel in Ober- und Unter-
tageeinrichtungen, wurden in den oben stehenden Kapiteln erläutert und mögliche 
Lösungen, insbesondere Verfahren zu O2-Entfernung aus verschiedenen Gasen, 
Bio- oder Erdgas, aufgezeigt. 
In vorangegangenen Arbeiten ist das Verfahren zur alternierenden Entfernung von 
Schwefelwasserstoff und Sauerstoff aus Biogas in Hinblick auf die Prozessführung 
untersucht worden [24–27]. Trotz der vielversprechenden Versuchsergebnisse, ins-
besondere in Bezug auf die Produktgasreinheiten bei optimalen Betriebsparame-
tern, sind die erreichten Beladungskapazitäten der H2S-vorbehandelten Eisenoxide 
und –oxidhydroxide an Sauerstoff nur bedingt zufriedenstellend. Dies ist damit zu 
begründen, dass die eingesetzten Adsorbentien vorrangig für die Entschwefelung 
entwickelt worden sind. Eine Optimierung der Eisenoxide/-hydroxide in Bezug auf 
die Sauerstoffentfernung ist für einen effektiven Einsatz somit unabdingbar. 
Dafür ist eine Evaluierung verschiedener Eisenoxid/-hydroxid-Modifikationen für die 
alternierende H2S-/ O2-Entfernung auf Basis von Struktur-Aktivitäts-Korrelationen 
denkbar, was eine systematische experimentelle Untersuchung verschiedener Ei-
senoxide/-hydroxide in Bezug auf H2S- und O2-Adsorption sowie deren physikalisch-
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chemische Charakterisierung voraussetzt. Zudem ist eine detaillierte Betrachtung 
der Einzelprozesse Schwefelwasserstoff- und Sauerstoffentfernung, beispielsweise 
durch die Aufklärung des Reaktionsmechanismus durch Aufklärung der ablaufenden 
Oberflächeninteraktionen zwischen Adsorptiv und Adsorbens und die Durchführung 
von Durchbruchsversuchen in Testreaktoren zur Ermittlung optimaler Betriebspara-
meter der H2S- und O2-Aufnahme an geeigneten Eisenoxid/-hydroxid-Adsorbentien 
von Nöten. Aus diesen Untersuchungen lassen sich Schlussfolgerungen über die 
Optimierung der eingesetzten Adsorbentien ziehen (Ermittlung von Ansätzen zum 
wissensbasierten Materialdesign).  
Die detaillierte Untersuchung einer geeigneten Eisenoxid/-hydroxid-Modifikation für 
den beschriebenen Anwendungsfall soll mithilfe eines systematischen Versuchspro-
gramms im Labor zur Ermittlung relevanter Betriebsparameter ausgeführt werden. 
Daneben steht die Übertragbarkeit dieser Laborergebnisse in die technische An-
wendung im Fokus. Die entsprechenden experimentellen Untersuchungen zum Up-
scaling der Reaktoren sowie eingesetzten Mengen an Adsorbens sollen möglichst 
mit Realgasen durchgeführt und im praxisnahen Maßstab getestet werden. 
Zudem ist eine Wirtschaftlichkeitsbetrachtung inklusive eines Vergleiches mit Kon-
kurrenzverfahren von Belang. Über die zukünftige Anwendung des Verfahrens wer-
den neben der technischen Eignung schließlich auch wirtschaftliche Interessen von 
großer Priorität sein. 
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2 Schwefelwasserstoff- und 
Sauerstoffentfernung an 
Eisenoxid/-hydroxid-Adsorbentien 
Im folgenden Kapitel werden die Grundlagen der Adsorption von Gasen an Feststof-
fen sowie der Schwefelwasserstoff- und Sauerstoffentfernung an Eisenoxid/-
hydroxid-Adsorbentien dargestellt. Des Weiteren werden die verschieden Modifika-
tionen der Eisenoxiden, -oxidhydroxiden sowie -hydroxiden als auch Eisensulfide 
aufgezeigt. Zudem erfolgt eine Zusammenfassung zum Stand der Forschung und 
Technik der H2S und O2-Adsorption an verschiedenen Eisenoxiden, -oxidhydroxiden 
sowie –hydroxiden in theoretischer und experimenteller Hinsicht. 
2.1 Grundlagen der Adsorption von Gasen an Fest-
stoffen 
2.1.1 Physisorption und Chemisorption 
Die Adsorption von Gasen an Feststoffen kann auf Grundlage der auftretenden Bin-
dungsenthalpie in Physisorption und Chemisorption unterschieden werden [11,28–
32].  
Die Physisorption, also die rein physikalische Adsorption, beruht auf Van-der-Waals-
Wechselwirkungen oder elektrostatischen Anziehungskräften, d.h. ohne Elektronen-
übergang, zwischen Adsorbens (Feststoff) und Adsorpt (adsorbiertes Gasmolekül). 
Die Bindungsenergie liegt dabei oberhalb der Verdampfungsenthalpie (ca. 
20 kJ/mol) [32]. Nach RUTHVEN ergibt sich in etwa: Bindungsenergie ≈ 1,5 ∙ Ver-
dampfungsenthalpie Adsorptiv [28,31]. 
Die Adsorbens-Adsorpt-Bindung der Chemisorption, auch als chemische Adsorption 
bezeichnet, beruht hingegen auf einem Elektronenübergang, d.h. es findet eine 
chemische, oft kovalente Bindung statt. Diese Bindungen erfolgen an den soge-
nannten aktiven Zentren der Feststoffoberfläche. Die Bindungsenergie liegt etwa im 
Bereich von Reaktionsenthalpien (40 bis 200 kJ/mol) und somit im Allgemeinen we-
sentlich höher als jene der Physisorption [30,32,33]. Nach RUTHVEN ergibt sich: Bin-
dungsenergie > 2…3 ∙ Verdampfungsenthalpie Adsorptiv [31]: 
Die folgende Abbildung 2.1 stellt zur Verdeutlichung die Unterschiede der potentiel-
len Energien für Physisorption und dissoziativer Chemisorption schematisch dar. 
Die gestrichelte Kurve entspricht dabei der Physisorption der Moleküle des Adsorp-
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tivs S2 an dem Adsorbens A und die durchgezogene jene der Chemisorption. Beide 
Kurven schneiden sich in X, wobei die Lage von X gegenüber der Nulllinie aus-
schlaggebend für den Übergang der Moleküle S2 in den chemisorbierten Zustand 
ist. Die Höhe von X stellt dabei die Größe der Aktivierungsenergie der Chemisorpti-
on dar. Eine Desorption chemisorbierter Moleküle S2 ist im Umkehrschluss nur 
möglich, wenn eine Aktivierungsenergie aufgebracht wird, die um X größer ist als 
die Chemisorptionswärme (EC). 
 
Abbildung 2.1: Potentielle Energie für Physisorption und dissoziative Chemisorpti-
on eines Adsorptivs S2 an einem Adsorbens A [30] 
Neben der Unterscheidung von Physi- und Chemisorption anhand der Bindungsent-
halpie sind weitere Kriterien zur Abgrenzung der verschiedenen Adsorptionsmecha-
nismen, wie z. B. der Temperaturbereich der Adsorption, die auftretende Aktivie-
rungsenergie, die Selektivität der Adsorption gegenüber bestimmter Adsorption so-
wie die Einschicht- oder Mehrschichtadsorption, denkbar [32]. 
2.1.2 Aktivierungsenergie der Desorption 
Die Aktivierungsenergie der Desorption EA chemisorbierter Teilchen wird als Maß 
der Bindungsstärke zwischen Adsorpt und den aktiven Zentren der Adsorbensober-
fläche angesehen [30,34]. Die experimentelle Ermittlung kann mithilfe der tempera-
turprogrammierten Desorption erfolgen, welche in Kapitel 3.5 beschrieben wird. Die 
Aktivierungsenergie der Desorption kann nach REDHEAD mithilfe der experimentell 
ermittelten Temperatur der Desorptionsmaxima sowie zugehöriger Versuchspara-






− 3,64 Gleichung 2.1 
Mit: EA – Aktivierungsenergie 
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  Rm – Universelle Gaskonstante 
  Tmax – Temperatur des Desorptionsmaximums 
  ν1 – präexponentieller Faktor 
  β – Heizrate 
2.1.3 Kinetik der nichtisothermen Adsorption und Desorption 
Die Adsorptions- und Desorptionsvorgänge an einem Partikel bzw. Korn bestehen 
aus komplexen Zusammenhängen diverser konvektiver und diffusiver Stofftrans-
portprozesse [28,29]. Neben der eigentlichen Adsorption/Desorption treten zudem 
gekoppelte Wärmetransport- und –leitungsprozesse sowie z. T. Reaktionen auf. Die 
auftretenden Stofftransportphänomene an einem kugelförmigen Adsorbenspartikel 
inklusive Pore sind in Abbildung 2.2 schematisch dargestellt. Der Stofftransport er-
folgt in vier Schritten [28]: 
1. Stofftransport durch die Grenzschicht – äußerer Stofftransport/Filmdiffusion 
(1 → 2), 
Das Adsorptiv gelangt über konvektiven oder diffusiven Transport an die 
Grenzschicht um das kugelförmige Adsorbenspartikel. Diese Grenzschicht 
ist keine real existierende Hülle, sondern vielmehr eine Hilfsvorstellung für 
die Modellierung der ablaufenden Prozesse. Der Transport durch die Grenz-
schicht erfolgt mittels Diffusion, wobei zumeist ein linearer Gradient der Kon-
zentration innerhalb der Grenzschicht angenommen wird. 
2. Stofftransport in den Poren – Porendiffusion (2 → 3), 
In den Poren laufen diverse Diffusionsmechanismen in Abhängigkeit des Po-
rendurchmessers ab (vgl. auch u.s. Abbildung 2.3). 
3. Physisorption/Chemisorption (3), 
Die eigentliche Physi- bzw. Chemisorption ist ein exothermer Prozess der 
Anlagerung des Adsorptiv-Moleküls an das Adsorbens. Zumeist stellt die ei-
gentliche Adsorption nicht den geschwindigkeitsbestimmenden Schritt dar, 
sondern vielmehr die limitierenden Stofftransportvorgänge. 
4. Ggf. Transport entlang der Adsorbensoberfläche – Oberflächendiffusion 
(3 → 4). 
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Zudem findet eine Überlagerung durch: 
5. Energietransport durch Wärmeleitung im Adsorbenspartikel (4 → 5), 
Der Transport der freiwerdenden Adsorptions- und Reaktionswärme erfolgt 
durch Wärmeleitung an die Oberfläche des Partikels. 
6. Energietransport durch Wärmeübergang an die fluide Phase (5 → 6), 
Für den Wärmetransport durch die Grenzschicht gelten gleiche Aussagen, 
wie für den Stofftransport. Der Transport freiwerdender Adsorption- bzw. re-









Abbildung 2.2: Stofftransportphänomene am kugelförmigen Adsorbenspartikel 
(eigene Darstellung nach [28]) 
Zu beachten ist dabei, dass die gesamte Stofftransportkinetik in der Regel durch die 
Porendiffusion dominiert wird. In der Literatur wird von fünf teilweise parallel oder 
nacheinander ablaufenden Diffusionsmechanismen ausgegangen [28]: 
 Viskose Strömung, 
 KNUDSEN-Diffusion, 
 Freie Porendiffusion, 
 Oberflächendiffusion, 
 Interkristalline Diffusion. 
Die Porenweite ist dabei der entscheidende Einflussfaktor zur Unterscheidung, wel-
cher der Diffusionsmechanismen abläuft. Die Einteilung der Porendurchmesser 
kann nach International Union of Pure and Applied Chemistry (IUPAC) erfolgen und 
ist in folgender Tabelle dargestellt. 
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Tabelle 2.1: Einteilung der Porenklassen nach IUPAC [28,36,37] 
Zudem enthält die folgende Abbildung 2.3 resultierenden Unterschiede der Diffusi-









0,1 1 10 100 1000 dP in nm  
Abbildung 2.3: Diffusionsmechanismen in porösen Partikeln in Abhängigkeit der 
Porenweite (eigene Darstellung nach [38]) 
Als wichtigstes Kriterium der Unterscheidung von KNUDSEN- und freier Porendiffusi-
on wird die KNUDSEN-Zahl Kn angewandt. Sie stellt das Verhältnis von freier Weg-




 Gleichung 2.2 
Die freie Weglänge ist dabei nach der kinetischen Gastheorie definiert als: 
𝜆𝐹,0 =
𝑘𝐵 ∙ 𝑇0
√2 ∙ 𝜋 ∙ 𝜎𝐺
2 ∙ 𝑝0
 Gleichung 2.3 
mit der BOLTZMANN-Konstante kB sowie dem gaskinetischen Stoßdurchmesser σG. 
Eine Umrechnung auf den jeweiligen Betriebszustand ist mit folgender Gleichung 
möglich (mit T0 = 25 °C und p0 = 1 bar): 






 Gleichung 2.4 
Für die relevanten Biogaskomponenten ergeben sich nach Tabelle 2.2 die entspre-
chenden freien Weglängen (bei T0 = 25 °C und p0 = 1 bar). 
Porenklasse Porendurchmesser in nm 
Submikroporen < 0,4 
Mikroporen 0,1 – 2,0 
Mesoporen 2,0 – 50,0 
Makroporen > 50,0 
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Tabelle 2.2: Freie Weglängen von Gaskomponenten und Gemischen (nach [29]) 
Für jeden Diffusionsmechanismus wird der Stofftransport im Partikel durch Diffusion 
mithilfe des 1. FICK’schen Gesetzes beschrieben [38]: 




∙ 𝐷𝑖,𝑘  Gleichung 2.6 
Dabei berechnet sich der effektive Diffusionskoeffizient o.s. Gleichung mit dem Dif-
fusionskoeffizienten des jeweiligen Mechanismus reduziert um das Verhältnis aus 
der Porosität der Partikel εK sowie dem Turtuositätsfaktor bzw. Labyrinthfaktor τK. Es 
wird angenommen, dass die Partikelporosität in allen Richtungen des Partikels kon-
stant ist. Ist die Sorptionsisotherme linear, so berechnet sich der effektive Diffusi-











 Gleichung 2.7 
Für die Berechnung des Diffusionskoeffizienten wird im Folgenden zwischen freier 
Porendiffusion, KNUDSEN-Diffusion sowie der Überlagerung beider Mechanismen 
unterschieden. 
Freie Porendiffusion 
Ist die freie Weglänge λF kleiner als der mittlere Porendurchmesser dP̅̅ ̅, so ist die 
freie Porendiffusion vorherrschend. Dies gilt für eine KNUDSEN-Zahl von Kn < 0,1 
[28]. Der Diffusionskoeffizient berechnet sich dann beispielsweise nach der Bezie-
hung von FULLER, SCHETTLER und GIDDINGS [39,40]: 
𝐷𝑖𝑘












2 Gleichung 2.8 
in m²/s mit: Mi, Mk: Molmasse in kg/kmol, 
    P:   Gesamtdruck der Gasmischung in bar, 
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    Σν:   Diffusionvolumina in m³/kmol. 
Für die relevanten Biogaskomponenten können folgende Diffusionsvolumina ange-
geben werden: 
Tabelle 2.3: Diffusionsvolumina der an den Untersuchungen beteiligten Gase  
(nach [40]) 
KNUDSEN-Diffusion 
Die KNUDSEN-Diffusion findet in Poren statt, bei denen der Porendurchmesser we-
sentlich kleiner als die mittlere freie Weglänge ist, d. h. bei Kn > 10 [28]. Die Diffusi-
on wird von den Stößen der Moleküle mit der Porenwand, nicht zwischen den Mole-
külen selbst, dominiert. Der Mechanismus wird nach der kinetischen Gastheorie mit 











 Gleichung 2.9 
in m²/s mit dP̅̅ ̅ – mittlerer Porendurchmesser in m. 
Überlagerung von Diffusionsmechanismen 
Eine strikte Trennung der einzelnen Diffusionsmechanismen, wie in Abbildung 2.3 
dargestellt, ist nicht eindeutig möglich. Die Beschreibung mithilfe eines dominieren-
den Mechanismus ist vor allem in Übergangsbereichen, d. h. 0,1 ≤ Kn ≤ 10, oft nicht 
sinnvoll [28]. Für den Gesamt-Diffusionskoeffizient bzw. für niedrige Adsorptivkon-










 Gleichung 2.10 
Der Stoffübergang einer durchströmten Schüttung kann mithilfe der bekannten Ge-
setzmäßigkeiten an Einzelpartikeln berechnet werden. Dabei wird auf die halbempi-
rische Gleichung nach GNIELINSKI zurückgegriffen. Die Berechnung der SHERWOOD-
Zahl Sh erfolgt aus dem Formfaktor für kugelförmige Partikel gleicher Größe sowie 
der SHERWOOD-Zahl ShP an diesen Einzelpartikeln [41]: 
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𝑆ℎ = [1 + 1,5 ∙ (1 − 𝜀𝑆𝑐ℎ)] ∙ 𝑆ℎ𝑃  Gleichung 2.11 
Die Gültigkeit besteht in einem Bereich der REYNOLDS-Zahl für 0,1 < Reε < 107 so-
wie 0,5 < Sc < 2.500 und ist somit für den gemessenen Geschwindigkeitsbereich 
anwendbar [42]. Eine analytische Näherung für die SHERWOOD-Zahl des Einzelpar-
tikels ShP ist dabei [43]: 
𝑆ℎ𝑃 = 𝑆ℎ𝑚𝑖𝑛 + [𝑆ℎ𝑙𝑎𝑚
2 + 𝑆ℎ𝑡𝑢𝑟
2 ]1 2⁄  Gleichung 2.12 
mit 
𝑆ℎ𝑚𝑖𝑛 = 2 für kugelförmige Partikel Gleichung 2.13 
𝑆ℎ𝑙𝑎𝑚 = 0,664 ∙ 𝑅𝑒𝜀




1 + 2,443 ∙ 𝑅𝑒𝜀
−0,1 ∙ (𝑆𝑐2 3⁄ − 1)
 Gleichung 2.15 
Die REYNOLDS-Zahl Reε berechnet sich dabei nach o.s. Gleichung. Die SCHMIDT-




𝐺  Gleichung 2.16 






 Gleichung 2.17 
2.2 Modifikationen von Eisenoxiden, -oxidhydroxiden, 
-hydroxiden und –sulfiden 
Es existieren 16 derzeit bekannte Eisenoxid/-hydroxid-Modifikationen (im Folgenden 
zusammengefasst vereinfacht als „Eisenoxide“ bezeichnet), welche in Form von 
Oxiden, Hydroxiden oder Oxid-Hydroxiden vorkommen [44]. Die folgende 
Tabelle 2.4 gibt einen Überblick dieser Eisenoxide/-hydroxide sowie dem zugehöri-
gen Trivialnamen. 
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Tabelle 2.4: Modifikationen von Eisenoxiden, -oxidhydroxiden, -hydroxiden 
(nach [44] erweitert) 
Oxid-Hydroxide und Hydroxide Oxide 
α-FeOOH (Goethit1) α-Fe2O3 (Hämatit1) 
γ-FeOOH (Lepidokrokit1) Fe3O4 (Magnetit1) 
β-FeOOH (Akaganéit1) γ-Fe2O3 (Maghämit1) 




δ‘-FeOOH (Feroxyhyt1) FeO (Wüstit1) 
Hochdruck δ-FeOOH  
Fe5HO8 ∙ 4 H2O bzw. Fe(OH)3 (Ferrihydrit1)  
Fe(OH)3 (Bernalit1)  
Fe(OH)2  
Eisen(III)-oxidhydrat (α-/γ-Fe2O3 ∙ x H2O)  




Bei der H2S-Enfernung aus Gasen an Eisenoxiden/-hydroxiden entstehen in Abhän-
gigkeit der Reaktionsbedingungen verschiedene Modifikationen von Eisensulfiden, 
wie ausführlich unter u.s. Punkt 2.2 beschrieben wird. Es existieren trotz der zahlrei-
chen Untersuchungen auf dem Gebiet der Gasphasenentschwefelung an Eisenoxi-
den/-hydroxiden kontroverse Meinungen über die Existenz von Eisen(III)-sulfid 
[45,46]. 
Die folgende Tabelle 2.5 fasst die laut Literatur vorkommenden Eisensulfide sowie 
deren Existenzbereich zusammen. 
                                               
1 Zugehörige Bezeichnung des natürlich vorkommenden Minerals 
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Tabelle 2.5: Modifikationen von Eisensulfiden sowie deren Existenzbereiche 
(Auszug) 
Eisensulfid-





Eisen(II)-sulfid FeS T > 60 °C [45,47,48] 
Eisen(III)-sulfid Fe2S3 T < 60 °C 





FeS2 60…100°C < T < 700 °C [45,48] 
Greigit Fe3S4  [46,49] 
Pyrrhotin (Magnetkies) Fe7S8 / Fe8S9 / 
Fe9S10 / Fe10S11 
Stabil, entsteht bei 
T > 700 °C aus FeS2  
[33,50] 
 
2.3 Schwefelwasserstoffentfernung aus Gasen an Ei-
senoxide/-hydroxiden 
Die Entschwefelung von Gasen, beispielsweise Stadtgas oder Klärgas, mit Eisen-
massen, d. h. unterschiedlicher natürlich vorkommender Eisenoxide oder Mischun-
gen mit Trägermaterialien wie Sägespäne oder auch Kalziumhydroxid, Aktivkohle 
und Zinkoxid, wird bereits seit dem 19. Jahrhundert erforscht und angewandt 
[33,51,52]. Dabei wurde Eisenoxid erstmals von PALMER 1819 eingesetzt [53]. LA-
MING stellte um 1850 eine Gasreinigungsmasse aus pulvrigem Eisen(II)-sulfat 
(FeSO4) und Kalziumhydroxid (Ca(OH)₂) her (bekannt als LAMINGsche Masse). Spä-
ter kamen auf Vorschlag von HOWITZ (1860) natürliche Eisenmassen, sogenannte 
Raseneisenerze oder Wiesenerze, zur Reinigung von Leuchtgas aus der Vergasung 
von Kohle zum Einsatz [53–56]. Zudem konnten bereits aus Anilinfabriken industriell 
gewonnene, eisenoxidhaltige Reinigungsmassen angewandt werden [55]. Die Re-
generation des beladenen Eisenoxides wurde unter ständiger Befeuchtung und 
Durchmischung an Luft durchgeführt, sodass sich elementarer Schwefel auf der 
Gasreinigungsmasse absetzte (vgl. Gleichung 1.1) [57]. 
Die Untersuchung der H2S-Entfernung an Eisenoxiden wurde durch den Verein 
deutscher Gasfachmänner im Jahr 1868 vorangetrieben, da die Vorstellungen ver-
schiedener Wissenschaftler zum auftretenden Mechanismus stark auseinander gin-
gen [57]. Im Ergebnis ist die Bildung von Eisen(III)-sulfid (Fe2S3, oft auch als Ferri-
sulfid bezeichnet) aus Schwefelwasserstoff und Eisen(III)-oxid, Eisen(III)-oxidhydrat 
sowie Eisen(III)-hydroxid nach der Vorstellung von BERZELIUS bestätigt worden 
[33,57–60]: 
2 Schwefelwasserstoff- und Sauerstoffentfernung an Eisenoxid/-hydroxid-Adsorbentien 
25 
Fe2O3 + 3 H2S → Fe2S3+ 3 H2O Gleichung 2.18 
Fe2O3 ∙ 3 H2O + 3 H2S → Fe2S3+ 6 H2O Gleichung 2.19 
2 Fe(OH)3 + 3 H2S → Fe2S3+ 6 H2O Gleichung 2.20 
Voraussetzung für die Bildung von Fe2S3 sind niedrige Betriebstemperaturen 
< 60 °C des Adsorbers [60]. 
In einem gewissen Gegensatz zu den Ergebnissen von BRESCIUS [57], welche von 
der ausschließlichen Bildung von Fe2S3 ausgehen, steht die Veröffentlichung von 
WRIGHT 1883 [61]. WRIGHT fand in seinen Untersuchungen heraus, dass neben 
Eisen(III)-sulfid bei der Chemisorption von Schwefelwasserstoff an Eisen(III)-
oxidhydroxid FeOOH auch Eisen(II)-sulfid FeS und elementarer Schwefel entste-
hen: 
2 FeOOH + 3 H2S → 2 FeS + ⅛ S8 + 4 H2O Gleichung 2.21 
Nach der Veröffentlichung von WRIGHT sind erst im Jahr 1905 erneute Forschungs-
aktivitäten im Bereich der Entschwefelung von Stadtgas bzw. Leuchtgas von BUNTE 
und GEDEL aufgenommen worden. Die ausführliche Arbeit von GEDEL weist die 
Existenz von Eisen(III)-sulfid bei der Entschwefelung an Eisen(III)-oxyhydrat (Fe2O3 
∙ 3 H2O) nach [50]. Dennoch ist dies vom eingesetzten Adsorbens abhängig. So ist 
in den Untersuchungen an sauren Adsorbentien kein Eisen(III)-sulfid als Reaktions-
produkt, sondern Eisen(II)-sulfid und elementarer Schwefel nachgewiesen worden. 
Dieses Gemisch setzt sich bei entsprechenden Temperaturen (T > 60…100 °C) 
aufgrund der Exothermie der Entschwefelungsreaktion gegebenenfalls wie folgt um 
[50]: 
2 FeS + S → FeS2 + FeS Gleichung 2.22 
ALLEN ET AL. bestreiten in ihrer 1912 erschienen Veröffentlichung hingegen die Bil-
dung von Eisen(III)-sulfid bei der Reaktion von Eisenhydroxid und Schwefelwasser-
stoff gänzlich [62]. Nach ihren Erkenntnissen entsteht als Produkt ein Gemisch aus 
Eisen(II)-sulfid und elementarem Schwefel. 
Die widersprüchlichen Ergebnisse der verschiedenen Wissenschaftler wurden 1918 
von MECKLENBURG und RODT aufgegriffen und einer erneuter Untersuchung zuge-
führt [45]. Dabei konnte die Bildung von Fe2S3 in Anwesenheit von Wasser und un-
ter Luftausschluss nachgewiesen werden. Zudem wurde festgestellt, dass es zu 
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einer spontanen Umwandung des Eisen(III)-sulfides kommen kann (vgl. auch [50], 
Gleichung 2.22): 
Fe2S3 → FeS + FeS2 Gleichung 2.23 
Diese Reaktion tritt vor allem bei Temperaturen oberhalb von 60 °C auf [45]. 
Zu ähnlichen Ergebnissen kommen GRIFFITH und MORCOM, welche verschiedene 
Eisenoxide für die H2S-Soprtion untersuchen [63]. Im Ergebnis wird eine metastabile 
Zwischenphase Fe2S3 ∙ H2O postuliert, welche bei Temperaturen über 60 °C Wasser 
abspaltet und in diverse Eisensulfide zerfällt, wobei als Beispiele werden FeS2 und 
Fe8S9 genannt werden.  
Eine vertiefte wissenschaftliche Untersuchung erfuhr der Entschwefelungsvorgang 
an Eisenoxiden und Eisenhydroxiden in den 1950er und 60er Jahren durch die 
Dresdener Forschergruppe um SIMON [47,48,64–68]. 
Dabei kamen neben den chemisch analytischen Methoden auch schwerpunktmäßig 
röntgenografische Untersuchungen zur Anwendung [65,66]. SIMON ET AL. gehen 
zunächst von der Bildung des Eisen(III)-sulfides bei der H2S-Adsorptiondes Eisen-
oxides aus, wie es in den oben stehenden Untersuchungen ermittelt wurde [64]. 
Jedoch konnte die Bildung von Fe2S3 später nicht bestätigt werden, da bei den ana-
lytischen Untersuchungen keine Fe3+-Ionen nachgewiesen wurden [48]. So läuft die 
chemische Reaktion der Entschwefelung an Eisen(III)-hydroxid unter Beachtung der 
analytischen Ergebnisse nach Gleichung 2.24 ab. 
2 Fe(OH)3 + 3 H2S → 2 FeS+ ⅛ S8 + 6 H2O Gleichung 2.24 
Dies bestätigt die Erkenntnisse von WRIGHT (vgl. Gleichung 2.21, siehe auch [69]) 
[61]. 
Als entscheidende Einflussgrößen auf die Entschwefelungsleistung konnten die Be-
triebstemperatur (ca. 50 °C) sowie der Wassergehalt (ca. 30 Ma.-%) der Eisenoxide 
bzw. –hydroxide festgestellt werden [48]. Jedoch ist nicht nur der Anteil an Wasser 
in den Eisenmassen von Bedeutung, sondern nach SIMON auch die Stelle, an der 
die Wassermoleküle auf dem Eisenkristallgitter gebunden sind [69]. Bei zu hohen 
Temperaturen (ca. 60…100 °C) tritt vermehrt die Bildung von Pyrit (FeS2) auf. Die-
ser kann mit Sauerstoff nicht regeneriert werden. Daher ist die Raumtemperatur für 
die Entschwefelung als optimal anzusehen. Die Wassergehalte der Reinigungsmas-
se sollten zwischen 25 und 30 % liegen [48,56]. Dies ist ebenfalls durch DUNKLEY 
bestätigt worden [70]. 
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Die Phasenbeziehungen von Eisen und Schwefel bei Temperaturen unterhalb von 
300 °C sind sehr komplex und ein vollständiges Verständnis des Auftretens der vie-
len, potentiellen Fe-S Strukturen ist noch nicht erreicht [71,72]. Fünf recht gut cha-
rakterisierte Verbindungen finden sich in natürlichen und synthetischen Proben im 
Bereich von FeS bis Fe7S8 in der Literatur wieder. Bei Umgebungstemperatur liegen 
rechnerisch FeS, Fe7S8, Fe9S10, Fe10S11 und Fe11S12 parallel vor. MILBOURNE und 
HUFF untersuchen den Einfluss der Gasfeuchtigkeit auf die Entschwefelungsleistung 
von Eisenoxiden [73]. Der optimale Bereich für die relative Gasfeuchte liegt nach 
deren Erkenntnissen um 65 %. Unterhalb dieser Werte findet eine partielle Trock-
nung des Eisenoxides statt, darüber eine Blockierung der aktiven Oberfläche mit 
Wassermolekülen. Ein genaues Optimum sollte jedoch in Abhängigkeit des einge-
setzten Materials ermittelt werden. 
Der Einsatz von eisenhaltigen Gasreinigungsmassen zur Entschwefelung von Klär-, 
Bio-, Industrie- oder Deponiegasen ist Stand der Technik [74–77]. DRAUTZBURG [78] 
und MICHAELIS [58] beschreiben in ihren Veröffentlichungen detailliert praktische 
Hinweise zur Fahrweise von Adsorptionskolonnen für die Entschwefelung von Bio-
gasen sowie die zugehörigen theoretischen Grundlagen bereits in den 60-iger und 
80-iger Jahren des 20. Jahrhunderts. 
Dennoch wird die Erforschung dieser Eisenoxide und –hydroxide unter dem Ge-
sichtspunkt der Optimierung oder der Erschließung neuer Einsatzgebiete weiter 
vorangetrieben. Einen weiteren Schwerpunkt der Forschungstätigkeit bildet die Auf-
klärung des Reaktionsmechanismus der Gasphasenentschwefelung an Eisenoxi-
den. Zudem schreitet die Entwicklung neuer Adsorbentien unter Beachtung der 
Wirtschaftlichkeit fort. 
KIM ET AL. untersuchen die strukturellen Änderungen der Oberfläche von α-Fe2O3 
bzw. Fe3O4bei Reaktion mit Schwefelwasserstoff auf atomarer Ebene mithilfe spekt-
roskopischer Methoden (Röntgen-Photoelektronenspektroskopie (XPS), Low Energy 
Electron Diffraction (LEED), Methode der stehenden Röntgenwellen (XSW)) [79]. Im 
Ergebnis konnte die Bildung von FeS2 an der Oberfläche von α-Fe2O3 bzw. Fe3O4 
bei atmosphärischem Druck und Raumtemperatur nachgewiesen werden. Dies steht 
in einem gewissen Gegensatz zu den bereits erbrachten Ergebnissen der Studien 
von GEDEL und SIMON ET AL., bei welchen keine Pyritbildung unter diesen Bedin-
gungen (T ca. ) auftrat [48,50] (vgl. auch Punkt 2.2). 
WANG ET AL. untersuchen das Durchbruchsverhalten der Entschwefelung sowie die 
Regenerierung der beladenen, auf Fe2O3-basierenden Adsorbentien [80,81]. Dabei 
ist festgestellt worden, dass eine Druckerhöhung des Gesamtsystems (405 bis 
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5070 kPa) keine signifikante Auswirkung auf den Verlauf der Durchbruchkurve be-
sitzt. Zusammengefasst verläuft die Durchbruchskurve bei niedrigen Drücken im 
Vergleich zu höheren etwas steiler. 
Gegenstand der Forschung von MEHLHORN ET AL. ist hingegen der Einfluss der rela-
tiven Gasfeuchte sowie des Sauerstoffgehaltes im zu entschwefelnden Biogas [82]. 
Dabei ist ein positiver Einfluss ab einer relativen Gasfeuchte von 20 % auf die Ent-
schwefelungsleistung an kommerziellen Eisenoxid-basierten Adsorbentien sowie 
Aktivkohlen festgestellt worden. 
Ein Vergleich unterschiedlicher Adsorbentien, u. a. Aktivkohle und kommerzielle 
Eisenoxide, ist Gegenstand der Untersuchungen von GERBETH ET AL. [83]. Die Er-
gebnisse zielen vor allem auf die Entschwefelung von Gasgemischen vor dem Ein-
satz in Brennstoffzellen ab. Im Ergebnis diese Untersuchung erzielt das Eisenoxid-
basierte Adsorbens (FerroSorp S) sowie die KI / KOH imprägnierte Aktivkohle (AIR-
PER 10) die besten Durchbruchszeiten, wohingegen die unmodifizierte Aktivkohle 
(Silcarbon SC 40) direkt nach H2S-Aufgabe durchbricht. Bei Zugabe von Sauerstoff 
in das Rohgas wird eine signifikante Verlängerung der Durchbruchszeiten, insbe-
sondere beim Eisenoxid-Adsorbens, festgestellt. Als Ursache dafür wird von den 
Autoren eine partielle Regeneration durch Oxidation des gebildeten FeS unter Bil-
dung von elementarem Schwel postuliert. 
Der Einsatz geträgerter Eisenoxid-Adsorbentien wird derzeit für den Prozessschritt 
der Entschwefelung von KLÖDEN ET AL. untersucht [84,85]. Dabei kommen Metall-
schäume (Nickel oder Ni-Basis) mit einer Fe2O3-Beschichtung zum Einsatz. Ziel ist 
es die Entschwefelungsleistung dieses Systems nachzuweisen und zudem eine 
Optimierung der spezifischen Beladung an H2S im Vergleich zum Stand der Technik 
zu erreichen. 
 
Abbildung 2.4: Geträgerte Adsorbentien unterschiedlicher Beschichtungsarten 
(links Tauchbeschichtung, Mitte elektrostatische Beschichtung, 
rechts Nasspulververfahren) [84] 
Geträgerte Adsorbentien bieten die Möglichkeit den elementar verblieben Schwefel 
nach der Gasreinigung thermisch zu entfernen, zum einen durch Oxidation unter 
Bildung von SO2 oder der Erwärmung unter Luftausschluss wie der Entfernung des 
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Schwefels in flüssiger Form. Eine Wiederverwendung zur H2S-Entfernung von Pro-
zessgasen sowie die Einsparung bzw. Senkung der Entsorgungskosten wird damit 
angestrebt. Jedoch können die Auswirkungen der Wärmezufuhr auf die Fe2O3-
Beschichtung noch nicht abgeschätzt werden. Erste Untersuchungen haben ge-
zeigt, dass bei Temperaturen von ca. 300 °C eine nahezu vollständige H2S-
Entfernung vom geträgerten Adsorbens möglich ist [85]. 
In der Literatur ist die Interaktion von Schwefelwasserstoff mit der Oberfläche von 
Metalloxiden, beispielsweise MgO, CaO, ZnO, SnO2, V2O5 oder Al2O3, mithilfe 
spektroskopischer Methoden eingehend beschrieben worden [86,87]. Insbesondere 
ist die Bindung von H2S an Al2O3 in der Literatur ausführlich diskutiert [88–91]. Ba-
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Abbildung 2.5: Mögliche Oberflächenverbindungen von H2S an Metalloxiden(eigene 
Darstellung nach [86]) 
Die Reaktion von Schwefelwasserstoff mit der Oberfläche von Metalloxiden (Me), 
beispielsweise Al2O3, MgO, SnO2 oder ZnO, wird in der Literatur als Interaktion mit 
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Gleichung 2.27 
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Schwefelwasserstoff wird prinzipiell sowohl an BRØNSTED-aziden Zentren (BAS) als 
auch an LEWIS-aziden Zentren (LAS) sowie den basischen Gegenüber der Me-
talloxidoberfläche adsorbiert [86]. Zudem ist eine Transformation von LEWIS- in 
BRØNSTED-azide Zentren nach Adsorption von Wasser oder H2S an der Metalloxid-
oberfläche denkbar [92,93]. Die Evaluierung der sauren und basischen Zentren er-
folgt mithilfe der Ammoniak-TPD (vgl. Punkt 3.5). 
DAVYDOV ET AL. haben gezeigt, dass die Wechselwirkungen von Schwefelwasser-
stoff mit Eisenoxid bzw. –hydroxiden analog zu denen anderer Metalle ablaufen 
[12]. Ein wesentlicher Unterschied besteht jedoch im Ausmaß der Reaktion. Die 
Interaktion von H2S mit Eisenoxid erfolgt mit der nahezu kompletten Oberfläche 
(LAS, BAS), wohingegen beispielsweise an Al2O3 lediglich 10 % der Oberflächen-
zentren interagieren [12,88]. Dies entspricht der Anzahl an koordinativ ungesättigten 
Zentren. Dieser Unterschied wird auf Differenzen in der Metall-Sauerstoff-
Bindungsstärke zurückgeführt [94]. Der niedrigere Wert der Fe-O-Bindung im Ver-
gleich zu den oben genannten Metalloxiden erlaubt eine sofortige Substitution von 
O2- zu S2-. Analog wird OH- an der Oberfläche der Eisenoxid/-hydroxide durch SH- 
substituiert. In beiden Fällen ist zudem eine koordinative Bindung von H2S an Ober-
flächenzentren zu beobachten. 
Die folgende Abbildung 2.6 zeigt beispielhaft einen möglichen Reaktionsmechanis-
mus von Schwefelwasserstoff mit einer α-Fe2O3-Oberfläche nach DAVYDOV ET AL. 
[12]. 
















































































Abbildung 2.6: Reaktionsmechanismus von H2S mit einer α-Fe2O3-Oberfläche (ei-
gene Darstellung nach [12]) 
Strukturelle Aufklärung des nach der H2S-Adsorption an FeOOH entstandenen Zwi-
schenproduktes wurde von BAIRD ET AL. mithilfe von IR-
Transmissionsspektroskopie, XRD und TEM-Untersuchungen betrieben [95]. Dabei 
ist eine schwach kristalline Phase als Mackinawit (FeS1-x) sowohl im XRD als auch 
im IR-Spektrum mit einer schwachen Bande bei ca. 335 cm-1 identifiziert worden. 
Ein tiefergehendes Verständnis der ablaufenden Reaktionen an der Materialoberflä-
che, den gebildeten Strukturen und Intermediaten wird in den letzten Jahren mithilfe 
quantenmechanischer Berechnungen erzielt. Auf Basis der Dichtefunktionaltheorie 
(DFT) können unter anderem Bindungsenergien und –längen berechnet werden. 
Kalkulationen der H2S-Sorption an α-Fe2O3-Oberflächen (001) sind u.a. von SONG 
ET AL. und LIN ET AL. durchgeführt worden [96,97]. Die Initialadsorption von H2S an 
α-Fe2O3 erfolgt demnach am LEWIS-sauren Top-Fe-Atom statt (Abbildung 2.6 a). Die 
Adsorptionsenthalpie beträgt dafür 71 kJ/mol bei einer Bindungslänge von 2,47 Å. 
Die wesentlich stärkere Wechselwirkung zeigt die Adsorption dissoziierter SH- Spe-
zies mit einer Adsorptionsenthalpie von 255 kJ/mol sowie kürzeren Bindungslängen 
von 2,00 Å zwischen S- und Fe-Atom. 
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Abbildung 2.7: Optimierte Strukturen der H2S-Adsorption an einer α-Fe2O3-
Oberfläche (a-g) sowie Übergangszustände und Zwischenprodukte 
während der Reaktion (h-i) (nach [96]) 
Nach Initialadsorption erfolgt eine zweistufige Dehydrogenierung des gebundenen 
H2S-Moleküls (b und c), wobei die Protonen wiederum mit Oberflächen O-Atomen 
OH--Gruppen bilden können (d und e). Die endotherme Bildung von Wasserstoff 
sowie elementarem Schwefel nach (f) ist nach SONG ET AL. möglich, jedoch eher für 
die Zersetzung von H2S bei hohen Temperaturen denkbar [87] und kann daher un-
ter in dieser Arbeit vorliegenden Prozessbedingungen ausgeschlossen werden. Die 
Bildung von Wasser (g und h) durch Migration eines Protons zur gebildeten OH--
Gruppe ist hingegen wahrscheinlich (vgl. Kapitel 4.2). Die dazu berechnete Reakti-
onsenthalpie beträgt -67 kJ/mol. Aufgrund der Desorption des gebildeten H2O-
Moleküls ergibt sich folglich eine O-Fehlstelle, welche durch das S-Atom besetzt 
wird (i).  
Weiterhin wird von LING ET AL. in ihrer DFT-Studie gezeigt, dass sich Defektstellen 
an der Eisenoxidoberfläche (α-Fe2O3) positiv auf die H2S-Adsorption auswirken [96]. 
Insbesondere das Fehlen von Fe-Oberflächenatomen wirkt sich positiv aus; eine 
Fehlstelle verursacht durch O-Atome jedoch negativ. Mit zunehmender Sulfidierung 
der Materialoberfläche, d.h. durch Bildung von S2- / FeS, ergibt sich zudem eine 
höhere Aktivierungsenergie der H2S-Adsorption, da mit zunehmender Veränderung 
der Oberfläche auch die aktiven Zentren abnehmen. 
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2.4 Regeneration sulfidierter Eisenoxide/-hydroxide 
durch Oxidation  
Die Regeneration der sulfidierten/ H2S-vorbehandelten Eisenoxide/-hydroxide erfolgt 
beim reinen Entschwefelungsprozess von Gasen in-situ, d. h. es wird Sauerstoff in 
Form von Luft in den Rohgasstrom vor Eintritt in den Festbettadsorber zugegeben 
[59,78,98]. Sollen die sulfidierten Adsorbentien, jedoch für die Restsauerstoffentfer-
nung aus Gasen eingesetzt werden, so müssen H2S- und O2-Entfernung räumlich 
getrennt voneinander erfolgen [14,24,25]. 
Ausgehend von der Bildung von Eisen(III)-sulfid bei der H2S-Entfernung aus Gasen 
an Eisenoxiden/-hydroxiden (vgl. Gleichung 2.18 bis Gleichung 2.20) [48], erfolgt die 
Regeneration unter Verbrauch von Sauerstoff, wie folgt (nach [59,78]): 
2 Fe2S3 + 3 O2 → 2 Fe2O3 + ¾ S8 Gleichung 2.29 
2 Fe2S3 + 3 O2 + 6 H2O → 4 Fe(OH)3 + ¾ S8 Gleichung 2.30 
Wird die Bildung von Eisen(II)-sulfid FeS zugrunde gelegt (vgl. Gleichung 2.21 für 
FeOOH bzw. Gleichung 2.24 für Fe(OH)3), ergibt sich folgende Reaktionsgleichung 
[59]: 
4 FeS + 3 O2 + 2 H2O → 4 FeOOH + ½ S8 Gleichung 2.31 
Die Untersuchungen von GEDEL zur H2S-Entfernung aus Leuchtgas2 an Eisenoxi-
den, sowie deren Regeneration zeigen, dass die Reaktion von Eisen(III)-sulfid zu 
Fe2O3 maßgeblich durch die Feuchtigkeit des Adsorbens sowie des Gases bzw. 
dessen Zusammensetzung beeinflusst wird [50]. So kann im Ergebnis dieser Expe-
rimente festgestellt werden, dass die Oxidation in Gegenwart von Feuchtigkeit we-
sentlich schneller als im trockenen Milieu abläuft. Die Temperaturabhängigkeit der 
Regeneration H2S-beladenen Eisenoxid-Adsorbentien ist bereits 1939 von BRÜCK-
NER festgestellt worden [53]. Bei erhöhten Temperaturen, im Versuch 45 °C, erfolgt 
demzufolge die Umsetzung des Eisensulfides zu Eisenoxid bzw. -hydroxid schnel-
ler, d. h. es wird mehr Sauerstoff verbraucht. Eine Untersuchung der Regeneration 
bzw. Oxidation sulfidierter Eisenoxid-Adsorbentien ist von SIMON ET AL. zeitgleich 
                                               
2 Leuchtgas (auch als Stadtgas bezeichnet) diente zur Beleuchtung von Straßen und Woh-
nungen sowie zum Betreiben von Gasherden und –heizungen und wurde zumeist durch 
Entgasung von Kohle erzeugt. Es besteht aus H2, CH4, CO sowie Spurengasen, wie N2 oder 
H2S. 
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mit der zur H2S-Entfnerung vorangetrieben worden (vgl. Punkt 2.2) [47,48]. Wäh-
rend der experimentellen Versuchsdurchführung zur mehrfachen H2S-Aufnahme 
und Regeneration mit Luft ist die zunehmende Umwandlung des γ-Fe2O3 Eduktes 
hin zu α-FeOOH festgestellt worden [64–66]. Zudem resultiert bei der Oxidation von 
Eisensulfid unter bestimmten Bedingungen γ-FeOOH [47]. 
Aufgrund o.g. Erkenntnisse sind gezielte chemische und röntgenografische Unter-
suchungen zum Vorgang der Regeneration H2S-beladenen Eisenoxidhydroxid-
Adsorbentien durchgeführt worden [47]. Als Ausgangsadsorbens kommt dabei 
α-FeOOH zum Einsatz, welches einem konstanten Volumenstrom an Schwefelwas-
serstoff für unterschiedliche Versuchszeiten (30, 90 und 360 Minuten) ausgesetzt 
wird. Im Ergebnis ist festgestellt worden, dass die Geschwindigkeit der Oxidation mit 
erhöhter H2S-Zugabe abnimmt. Zudem bildet sich in Abhängigkeit der Versuchszeit 
für die H2S-Aufnahme α-FeOOH, ein α-/γ-FeOOH Mischprodukt und reines 
γ-FeOOH. Die Autoren begründen dies damit, dass bei unvollständiger Beladung 
bzw. Umsetzung Keime des Eduktes (α-FeOOH) nicht mit H2S reagieren, wodurch 
die Oxidation des Eisensulfides in Richtung α-FeOOH gelenkt wird [47].  
Zudem sind von SIMON und REICHELT weitere Untersuchungen zu den ablaufenden 
Reaktionen während der Oxidation mit Sauerstoff sowie der Entstehung verschie-
dener Eisenoxid- und --hydroxide in Abhängigkeit der Reaktionsbedingungen wäh-
rend der Oxidation (pH-Wert der Materialsuspension 4 bis 13 und Temperatur 
20 °C/50 °C) durchgeführt [67]. Als Ausgangssorbens ist wiederum α-FeOOH ein-
gesetzt worden. Abbildung 2.8 gibt einen Überblick der Ergebnisse. Hieraus lässt 
sich entnehmen, dass im schwach sauren, neutralen sowie schwach basischen Mi-
lieu die Bildung von γ-FeOOH bei einer Temperatur von 20 °C bevorzugt abläuft. 
Die höchste Kristallinität des γ-FeOOH ist alkalischen pH-Bereich vorzufinden. Bei 
höheren pH-Werten ab 10,5 und 20 °C liegen γ-FeOOH, α-FeOOH und α-Fe2O3 
nebeneinander vor. Bei höheren Temperaturen, im Versuch ab ca. 50 °C, wird die 
Bildung von α-Fe2O3 stark begünstigt. Die Gitterqualität verbessert sich hingegen 
nicht wesentlich. 
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Abbildung 2.8: Art der Eisensulfid-Oxidationsprodukte in Abhängigkeit des pH-
Wertes sowie der Temperatur (nach [67]) 
DAVYDOV ET AL. untersuchen die H2S-Entfenrung an α-Fe2O3 und amorphem 
Fe(OH)3 sowie die Regeneration der H2S-vorbehandelten Adsorbentien [12]. Die 
Ergebnisse zeigen, dass die Chemisorption von Sauerstoff an der Oberfläche des 
Adsorbens bereits bei Raumtemperatur abläuft, ebenso wie jene mit Schwefelwas-
serstoff. Die Menge des chemisorbierten Sauerstoffes hängt dabei von der Menge 
des vorher gebundenen Schwefelwasserstoffes sowie dem Alter, d. h. die bereits 
durchlaufenden Zyklen an H2S-/ O2-Aufnahme, des Adsorbens ab und steigt mit 
steigendem Sauerstoffpartialdruck bzw. steigender Temperatur. Die Ergebnisse sind 
in der folgenden Abbildung 2.9 dargestellt. In Abbildung 2.9 a ist die Kinetik der O2-
Chemisorption an sulfidiertem/ H2S-vorbehandeltem α-Fe2O3 unterschiedlicher Zyk-
len, d. h. H2S- und O2-Adsorption, dargestellt. Der Temperatureinfluss ist Abbil-
dung 2.9 b zu entnehmen. Die chemisorbierte Menge an Sauerstoff ist mit 1,2 bis 
1,65∙1020 Molekülen/g ähnlich der Menge an gebundenem Schwefelwasserstoff und 
steigt mit zunehmender Temperatur [12]. Daraus kann entnommen werden, dass 
die Reaktion mit Sauerstoff an der Oberfläche initiiert wird, die Reaktionsfront da-
nach in tieferen Schichten „wandert“. 
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Abbildung 2.9: Ergebnisse der O2-Adsorption von DAVYDOV ET AL. bei Verwendung 
von sulfidiertem α-Fe2O3 als Adsorbens (a: 1 – erster Zyklus, 2 – 
zweiter Zyklus, 3 – dritter Zyklus), (b: 1 – 293 K, 2 – 573 K)(eigene 
Darstellung nach [12]) 
Die folgende Abbildung 2.10 stellt die Ergebnisse der Vergleiche zwischen H2S- und 
O2-Aufnahme an Fe(OH)3 sowie H2S-Aufnahme am frischen und bereits regenerier-
ten bzw. oxidierten Fe(OH)3-Adsorbens von DAVYDOV ET AL. dar [12]. 
 
Abbildung 2.10: Ergebnisse der Untersuchungen von DAVYDOV ET AL. bei Verwen-
dung von amorphem Fe(OH)3 als Adsorbens (a: 1 – frisches amor-
phes Fe(OH)3, 2 – nach Regenerierung mit O2)(eigene Darstellung 
nach [12]) 
Abbildung 2.10 b ist zu entnehmen, dass mehr O2 mit amorphem Fe(OH)3 im Ver-
gleich zu α-Fe2O3 reagiert, da die Menge an umgesetzten O2 bei entsprechenden 
Versuchszeiten deutlich höher ist (α-Fe2O3: ca. 70·1018 Moleküle/g vs. Fe(OH)3: ca. 
280·1018 Moleküle/g. Dies ist mit der ca. 10-fach größeren spezifischen Oberfläche 
des Eisenhydroxid (rund 100 m²/g) zu begründen [12]. Die Beladung mit H2S ver-
läuft im Vergleich zur Regeneration mit O2 etwas schneller ab, was sich im unter-
schiedlichen Anstieg der DBK widerspiegelt (vgl. Abbildung 2.10 a/b). 
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Die Sauerstoffentfernung aus beispielsweise Erd-, Klär- oder Biogas, mithilfe von 
schwefelaktivierten, eisenhaltigen Gasreinigungsmassen (86,85 Ma.-% aktive Kom-
ponente FeCO3), ist von FARHA und KANE untersucht worden [99,100]. Bei den 
Testversuchen wird in einen mit eisenhaltiger Gasreinigungsmasse gefüllten Reak-
tor, mit einem Durchmesser von ca. 5 cm und einer Höhe von ca. 25 cm, schwefel-
wasserstoff- bzw. sauerstoffhaltiges Methan geleitet. Die Ergebnisse der Testreihe 
sind in folgender Tabelle 2.6 dargestellt. 
Tabelle 2.6: Testversuche zur Sauerstoffentfernung von FARHA und KANE (nach 
[99,100]) 
Daraus wird ersichtlich, dass eine Sauerstoffentfernung an dem Adsorbens bereits 
bei niedrigen Temperaturen (T ca. 40 °C) und moderaten Drücken (p = 0,1 bis 
3,5 bar(ü)) bis zu 96 % möglich ist. Die am Auslass gemessenen Sauerstoffkonzent-
rationen von minimal 243 ppm sind jedoch nicht ausreichend, um den Grenzwert 
von 10 ppm nach der EASEE-gas Richtlinie zu erreichen [5]. 
Vorarbeiten von RAABE ET AL. postulieren die prinzipielle Eignung des Verfahrens 
zur Sauerstoffentfernung an sulfidierten Eisenoxidhydroxiden nachgewiesen worden 
[24–26]. Die entsprechende prozesstechnische Verschaltung der einzelnen Aufbe-
reitungsstufen (H2S-Entfernung, CO2-Entfernung, O2-Entfernung) ist dem verein-
fachter Fließbild in der folgenden Abbildung 2.11 zu entnehmen. 
Nr. T p V̇ Schwefelwasserstoff Sauerstoff 
 in °C in 
bar(ü) 















1 38 1,72 0,006 0,437 < 0,100 > 69 10266,5 827,9 91 
2 38 1,72 0,006 0,612 0,033 95 7905,3 242,6 96 
3 38 3,45 0,006 1,025 0,094 91 2736,7 390,4 86 
4 38 3,45 0,011 0,833 0,241 71 4518,2 1251,8 72 
5 38 0,14 0,006 0,368 0,156 58 1622,1 713,6 55 
6 38 0,14 0,006 0,391 0,203 48 1935,5 564,3 71 
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Abbildung 2.11: Vereinfachtes Fließbild zur alternierenden Schwefelwasserstoff und 
Sauerstoffentfernung in einer Biogasaufbereitungsanlage [14,24] 
In experimentellen Untersuchungen sind kommerziell verfügbare eisenhaltige 
Gasreinigungsmassen (FerroSorp S verschiedener Labormodifikationen der Fa. 
HEGO BIOTEC GMBH) in Adsorptionsversuchen getestet und optimale 
Betriebsparameter für jeden Prozessschritt gefunden worden [14,24].  
Der Mechanismus der Regeneration sulfidierter/ H2S-vorbehandelter Eisenoxide 
wurde in der Literatur von DAVYDOV ET AL. anhand experimenteller Ergebnisse in 
zwei Stufen unterteilt [12]. In einer ersten Stufe nach der Adsorption molekularen 
Sauerstoffs konnte die Bildung von Peroxid-Ionen O22- während der IR-
Spektroskopie der sulfidierten Eisenoxidoberfläche beobachtet werden. Nachfol-
gend findet die Reaktion von O22- mit den Fe2+-Oberflächenzentren zu Fe3+-O-
Bindungen sowie die Oxidation von S2- zu elementarem Schwefel statt.  
O2 → O22- → O2- Gleichung 2.32 
Dabei werden die S2--Ionen an der Oberfläche durch O2- ersetzt. Die Reduktion des 
Sauerstoffs bewirkt demnach die Oxidation von Sulfid zu elementarem Schwefel 
sowie Fe2+ zu Fe3+. 
Die Ergebnisse der DFT-Berechnung von WANG ET AL. zur O2-Adsorption an einer 
schwefelhaltigen α-Fe2O3-Oberfläche sind in der folgenden Abbildung 2.12 darge-
stellt [101]. Die Adsorptionsenthalpie beträgt 117 kJ/mol wobei nach Initialadsorption 
(a) der laut WANG ET AL. geschwindigkeitsbestimmende Schritt der Dissoziation des 
Sauerstoffmoleküls anschließt (b). Ein Sauerstoffatom (O2) verbleibt am Top-Fe 
(Fe1) währenddessen das zweite (O1) eine Verbrückung des benachbarten S-
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Atoms sowie eines weiteren Fe-Atoms (Fe2) bewirkt. Anschließend erfolgt eine Um-
lagerung des O2-Atoms zu Fe1 und S, was von den Autoren als Bridge-S-Fe1 be-
zeichnet wird. Es bildet sich ein SO2-Komplex an der Oberfläche als Intermediat. 
Die Desorption eines SO2-Moleküls nach (d) und (e) sowie (g) und (h) findet unter 
den in dieser Arbeit betrachteten Bedingungen wahrscheinlich nicht statt (wiederum 
ab höheren Temperaturen von 300-400 °C [102]). Eine Umlagerung nach (f) ist 
denkbar, wobei sich eine Sulfat-ähnliche Struktur ausbildet.  
   




(d) (e) (f) 
  
 
(g) (h)  
Abbildung 2.12: Optimierte Strukturen der O2-Adsorption an einer schwefelhaltigen 
α-Fe2O3-Oberfläche (a-c) sowie Übergangszustände und Zwischen-
produkte während der Reaktion (d-h) (nach [101]) 
GENCHEV und ERBE untersuchen die Oxidation von FeS mithilfe der Raman-
Spektroskopie. Dabei konnte zunächst festgestellt werden, dass bei der H2S-
Sorption eine amorphe Phase entsteht, welche mithilfe der Raman-Banden bei 216 
und 282 cm-1 FeS zugeschrieben werden [103]. Die Zugabe von Sauerstoff bewirkt 
eine Bandverschiebung, welche der Bildung eines Fe3+ haltigen Produktes zuge-
schrieben wird. Die Anwesenheit von Wasser bewirkt zudem die Ausbildung eines 
Eisenoxidhyroxides (β-FeOOH) wohingegen bei Abwesenheit eher zur Ausbildung 
von Eisenoxiden führt (Fe3O4 und weiter zu α-Fe2O3). 
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2.5 Anforderungen an Eisenoxide/-hydroxide für die 
H2S- und O2-Entfernung 
Prinzipiell werden zwei wesentliche Anforderungen an Eisenoxide/-hydroxide für die 
Entschwefelung bzw. Sauerstoffentfernung gestellt [56,59]: 
 Aktivität und 
 Kapazität. 
Unter Aktivität wird die ausreichend hohe Reaktionsgeschwindigkeit der Eisenoxi-
de/-hydroxide gegenüber Schwefelwasserstoff bzw. sulfidierter/ H2S-vorbehandelter 
Eisenoxid/-hydroxide gegenüber Sauerstoff verstanden. Die Kapazität stellt die Auf-
nahmefähigkeit an Schwefel oder Sauerstoff dar (für die Berechnung der zugehöri-
gen Beladungskapazitäten sei auf das Kapitel 3.11 verwiesen). 
Bei der untersuchten, alternierenden Schwefelwasserstoff- und Sauerstoffentfer-
nung ausgegangen, bedingen beide Prozesse einander, da sie in Reihe geschaltet 
sind (vgl. Abbildung 2.11). Daher ist die Grundvoraussetzung für eine effektive Sau-
erstoffentfernung, als Ziel des Verfahrens, eine möglichst hohe Beladung - also 
auch Kapazität - an H2S. Das in einem ersten Zyklus gebildete Eisensulfid wird im 
nachfolgenden Zyklus oxidiert. Das dadurch regenerierte Eisenoxid/-hydroxid kann 
für einen zweiten Zyklus der H2S-Aufnhame eingesetzt werden[24] (vgl. auch Kapi-
tel 2.4). Durch den wechselseitigen Betrieb der Adsorber für H2S bzw. O2-
Adsorption müssen für die jeweilig ablaufende Reaktion die dafür optimalen Be-
triebsbedingungen ermittelt werden, um eine möglichst hohe Zyklenzahl unter Ab-
scheidung von elementarem Schwefel auf der Materialoberfläche als auch im Po-
rensystem sicherzustellen (Zielwert sollten der Literatur entsprechend bis zu 30-
60 Ma.-% Schwefel sein [59]). Details sind den experimentellen Untersuchungen 
dieser Arbeit in Kapitel 6.1 ff zu entnehmen. 
Als aktive Komponenten der Gasreinigungsmasse für die H2S-Entfernung in der 
Gasphase kommen verschiedene Eisenoxide, -oxidhydroxide sowie -hydroxide in 
Betracht („Primärstruktur“ nach [59]), wie bereits in Kapitel 2.3 ausführlich darstellt 
worden ist.. 
Eine hohe Grundaktivität konnte laut Literatur bei den Modifikationen Eisen(III)-
oxidhydrat (α-/γ-Fe2O3 ∙ x H2O), γ-FeOOH und α-FeOOH nachgewiesen werden. 
Dagegen ist jene von α-Fe2O3 und Fe3O4 geringer [33,51,56,59,64,68,104]. FeS2 
und Eisenschlacken sind inaktiv gegenüber H2S und kommen für die H2S-
Adsorption nicht in Betracht [52].  
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Eine entscheidende Bedeutung kommt dem Grad der Gitter-Störung zu [69]. Eine 
hohe Aktivität von Eisenoxiden gegenüber Schwefelwasserstoff ist laut SIMON auf 
die „Skelett“- bzw. Gerüst-Struktur des Kristallgitter, d.h. einer stark zerklüfteten 
Oberfläche mit aktiven Zentren, einiger Modifikationen zurückzuführen [69]. Diese 
aktive Oberflächenstruktur kann künstlich hergestellt werden, indem beispielsweise 
ein Träger für die aktive Komponente eingesetzt wird (vgl. auch Punkt 2.3, [84]). 
SIMON zieht hierfür die Parallelen zur heterogenen Katalyse an RANEY-Metallen 
[105–107]. 
Eisenoxide mit ideal kristallinen Phasen, beispielsweise α-Fe2O3, reagieren nur be-
dingt mit Schwefelwasserstoff. Hingegen sind jene mit stark gestörtem Kristallgitter 
hochaktiv [66,69]. Auch ist eine thermische oder mechanische Aktivierung ursprüng-
lich inaktiver Eisenoxide möglich. Ein Beispiel hierfür ist α-Fe2O3 in mechanisch ak-
tiviertem Kiesabbrand [108]. Folgende Reihenfolge für die in der Literatur untersuch-
ten Eisenoxide in Bezug auf die Aktivität ist zusammenfassend zu nennen: 
α-/γ-Fe2O3 ∙ x H2O, γ-FeOOH > α-FeOOH > γ-Fe2O3 > α-Fe2O3 > Fe3O4 > FeO 
Zur „Sekundärstruktur“ zählen Korn- bzw. Kristallitgröße, Porenvolumen und Poren-
radienverteilung. Diese beeinflussen maßgeblich die auftretenden Stoff- und Wär-
metransportvorgänge [28,51]. Auch ist eine hohe spezifische Oberfläche von Vorteil. 
Durch die Bildung von elementarem Schwefel während der Regenerierung und des-
sen Ablagerung in den Porenräumen werden sich die Eigenschaften des Adsorbens 
verändern. So ist mit der Reduzierung der aktiven Oberfläche zu rechnen [24,33]. 
Auch einige Begleitkomponenten bzw. Störstoffe in Eisenoxid-Adsorbentien oder 
natürlichen Eisenmassen weisen zum Teil einen Einfluss auf Aktivität und Kapazität 
auf. Während sich leicht basische Komponenten günstig auswirken, ist bei sauren 
Anteilen, beispielsweise Na2O oder CaO, ist mit einer negativer Beeinträchtigung 
auf die Aktivität und Kapazität gegenüber H2S zu rechnen [59,67]. Der Einfluss iner-
ter Materialien, wie SiO2, Al2O3 oder TiO2, kann hingegen vernachlässigt werden. 
Für die Auswahl der in dieser Arbeit untersuchten Adsorbentien werden die Er-
kenntnisse des Schriftums einbezogen, welche in Kapitel 4.1.2 detailliert dargestellt 
wird. 
2.6 Nutzung schwefelbeladener Eisenoxid/-hydroxid-
Adsorbentien 
Verbrauchte Eisenoxid/-hydroxid-Adsorbentien enthalten je nach Typ zwischen 30 
und 60 Ma.-% Schwefel, zumeist in elementarer Form S8 [59]. Die Weiterverarbei-
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tung oder Entsorgung stellt ein betriebswirtschaftliches Problem dar, welches durch 
die Kosten des frischen Adsorbens, den Erlös für Rohschwefel und aufbereitetes 
Adsorbens, Transport sowie der Quantität und Qualität bestimmt wird. 
Prinzipiell existieren zwei verschiedene Verfahrensweisen, elementaren Schwefel 
von den Eisenoxid/-hydroxid-Adsorbentien zu entfernen – das Abrösten bzw. die 
thermische Behandlung sowie die Extraktion. 
Das Abrösten der schwefelbeladenen Eisenoxid/-hydroxid-Adsorbentien oder natür-
lichen Eisenmassen erfolgt in Etagen-, Drehroh- oder Wirbelöfen unter Bildung von 
Schwefeldioxid [59]. Dies kann in der chemischen Industrie, beispielsweise zur Her-
stellung von Schwefelsäure, weiterverwendet werden. Der Einsatz der abgerösteten 
Eisenoxid/-hydroxid-Adsorbentien oder natürlichen Eisenmassen für die Entschwe-
felung ist nach thermischer oder mechanischer Aktivierung möglich [59,108]. 
Nach SCHMIDT werden die schwefelbeladenen Eisenoxid/-hydroxid-Adsorbentien 
oder natürlichen Eisenmassen  zur Entfernung von Salzen zunächst gewaschen 
[59]. Anschließend erfolgt eine Trocknung bei normaler oder leicht erhöhter Tempe-
ratur. Die Extraktion wird mithilfe von Schwefelkohlenstoff [33,53,56], Tetrachlo-
rethylen/ Trichlormethan [33,53,56,67] oder Ammoniak-Lösung [80,109] durchge-
führt. Die Entfernung des in den Poren verbleibenden Lösungsmittels erfolgt mit 
Dampf oder Heißluft. 
In der Literatur wird zudem die Anwendung zur Entfernung von Quecksilber aus 
Rauchgasen Kohle-gefeuerter Kraftwerke diskutiert [110]. Dabei sollen nach HAN et 
al. insbesondere auch verbrauchte, schwefelbeladene Eisenoxid/-hydroxid-
Adsorbentien oder natürlichen Eisenmassen zum Einsatz kommen [111]. 
2.7 Integration des Verfahrens zur alternierenden 
H2S- und O2-Adsorption an Eisenoxid/-hydroxiden 
in bestehende Biogasaufbereitungsanlagen 
Biogasaufbereitungsanlagen zur Einspeisung von Biomethan in das Erdgasnetz 
bestehen im Wesentlichen aus Grob- und Feinentschwefelung, Kohlendioxidabtren-
nung und Gastrocknung. Da die Sauerstoffentfernung an Eisenoxidhydroxiden eine 
möglichst hohe Beladung mit Schwefelwasserstoff voraussetzt, sollten die Adsor-
bentien zur Grobentschwefelung eingesetzt werden. Eisenoxidhydroxide eignen sich 
bis zu einem Schwefelwasserstoffgehalt von 6.000-10.000 ppm und werden daher 
seit Jahren für diesen Anwendungsfall, z.B. zur Klär- oder Deponiergasentschwefe-
lung, eingesetzt [33,78]. Eine Befeuchtung des Rohgases ist dabei nicht notwendig, 
da Biogas bei Austritt aus dem Fermenter wasserdampfgesättigt ist. Eine relative 
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Rohgasfeuchte von über 20 % wirkt sich positiv auf die Entschwefelungsleistung 
von Eisenoxiden aus [27].  
In Abhängigkeit der unterschiedlichen CO2-Abtrennverfahren ist ggf. eine Befeuch-
tung des Biomethans für die Oxidation der H2S-vorbehandelten Eisenoxidhydroxide 
notwendig. In den folgenden vereinfachten Fließbildern (Abbildung 2.13) ist die po-
tentielle Integration der kombinierten H2S- und O2-Entfernung bei unterschiedlichen 
CO2-Abtrennverfahren dargestellt. Die grundlegende Idee zum Einsatz dieser Ver-

































































Abbildung 2.13: Integration der kombinierten H2S-/O2-Entfernung in unterschiedliche 
CO2-Abtrennverfahren der Biogasaufbereitung (erweitert nach [15]) 
Prinzipiell sollte die Sauerstoffentfernung mit Eisenoxiden/-hydroxiden bei Druck-
wasserwäsche (DWW), Genosorb-Wäsche (GW) und Druckwechseladsorption 
(DWA) nach der Abtrennung von Kohlendioxid erfolgen. Zum einen werden bei 
DWW und GW durch die Regenerierung mit Strippluft im Desorber geringe Mengen 
an Sauerstoff eingetragen, zum anderen wird bei der DWA potentiell ein geringer 
Anteil an Sauerstoff mit dem Schwachgas ausgetragen [14]. Zudem ist der Volu-
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menstrom nach der CO2-Abtrennung geringer, der relative Sauerstoffanteil steigt 
hingegen. Bei Verwendung einer Amin-Wäsche könnte die Sauerstoffentfernung 
auch bereits vor der CO2-Abtrennung, beispielsweise durch in-situ Regeneration, 
erfolgen, da sonst eine zusätzliche Befeuchtung des Gases notwendig wäre. 
Neben der Integration der Sauerstoffentfernung in bestehende Biogasaufberei-
tungsanlagen gibt es die Möglichkeiten der Entfernung am Rückspeisepunkt in vor-
gelagerte Transportnetze, unmittelbar vor dem Eintritt in die Erdgasspeicheranlagen 
sowie an Gasübergangspunkten. Da an diesen Stellen jedoch in der Regel keine 
Entschwefelung bzw. H2S-Entfernung stattfindet, ist eine Sauerstoffentfernung mit-
tels H2S-vorbehandelter Eisenoxide nicht möglich. Es muss auf andere Verfahren, 




3 Analysenmethoden zur Charakterisierung 
von Adsorbentien und Gaskomponenten 
Für das Verständnis der Oberflächenbeschaffenheit und der Aktivität gegenüber der 
Reaktivgase der zu untersuchenden Materialien ist die physikalisch-chemische Cha-
rakterisierung der Materialzusammensetzung und –oberfläche sowie lokalen Struk-
tur und Reaktivität essentiell wichtig. Die nachfolgende Tabelle 3.1 gibt einen Über-
blick der in dieser Arbeit angewandten Charakterisierungsmethoden für pulverförmi-
ge Katalysatoren und Adsorbentien (nach [44,93,106,112]). 
Tabelle 3.1: Physikalisch-chemische Analysenmethoden zur Charakterisierung 
pulverförmiger Katalysatoren und Adsorbentien (erweitert nach 
[106]) 
Die folgenden Kapitel geben einen grundlegenden Überblick der ausgewählten Cha-
rakterisierungsmethoden der Adsorbentien, welche für die Zielstellung der Aufklä-
rung von Struktur-Aktivitäts-Korrelationen von Relevanz sind. Für detaillierte Infor-
mationen sei auf die Verweise der entsprechenden Literatur verwiesen [86,93]. Un-
ter Punkt 3.10 werden die angewandten Methoden zur Gasanalyse, insbesondere 
H2S und O2, aufgezeigt. 
3.1 Stickstoff-Physisorption 
Die Stickstoff-Physisorption wird zur analytischen Aufklärung der spezifischen Ober-
fläche sowie der Porenradienverteilung poröser Feststoffe eingesetzt 
[8,93,113,114]. Dieses Verfahren wurde von BRUNAUER, EMMET und TELLER entwi-
ckelt, von welchen es den heutzutage verbreiteten Namen BET-Verfahren erhielt 
[115]. 
Eigenschaft Charakterisierungsmethode 
Vorliegende Phase und 
Phasenumwandlung 
Röntgendiffraktometrie (XRD), Thermogravimetrische Analyse 
(TGA), Differential Scanning Calorimetry (DSC) 
Größe, Form und Ober-
flächenbeschaffenheit 
von Partikeln 
Rasterelektronenmikroskopie (REM bzw. SEM), Rastertrans-
missionselektronenmikroskopie (STEM), Partikelgrößenanaly-
se mittels Laserbeugung 










Infrarotspektroskopie (IR), Raman-Spektroskopie, Mößbauer-
Spektroskopie 
 
Adsorption von Sondenmolekülen (z. B. mittels Temperatur-
programmierter Desorption (TPD)), katalytische Testreaktionen 
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Die Aufnahme der Stickstoff-Adsorptionsisotherme an der entsprechenden Probe 
erfolgt am Siedepunkt von Stickstoff (77 K bzw. -196 °C). Die spezifische Oberflä-
che berechnet sich aus der Menge an Stickstoff, welche zur Bildung eines Monolay-
ers an der Probenoberfläche benötigt wird: 
𝑆𝐵𝐸𝑇 =
𝑉𝑚𝑜𝑛𝑜 ∙ 𝑎𝑀 ∙ 𝑁𝐿
𝑉𝑚
 Gleichung 3.1 
Mit: Vmono – Volumen des adsorbierten Monolayers, 
  aM – Platzbedarf eines Moleküls, 
  NL – LOHSCHMIDT-Konstante 2,6867805 ∙ 1025 m-3. 
Vor der eigentlichen Adsorption von Stickstoff muss die Probe von physisorbiertem 
Molekülen, z. B. Wasser, befreit werden [44,112]. Dies geschieht zumeist im Vaku-
um unter erhöhten Temperaturen, ohne dass dabei das Probematerial irreversibel 
verändert wird. 
Die Probenahme, Aufnahme der Adsorptionsisotherme und Auswertung der ermit-
telten Daten erfolgt nach DIN ISO 9277 [116]. Als Adsorptionsisotherme wird die 
adsorbierte Gasmenge na als Ordinate gegen den jeweiligen Relativdruck p/p0 auf-
getragen. Für die Monolayerbeladung wird die BET-Gleichung angewandt [115,117]: 
𝑝 𝑝0⁄










 Gleichung 3.2 
Mit: Steigung der Geraden: b = (C - 1)/(nmono∙C) 
  Ordinatenabschnitt a = 1/(nmono∙C) 
Die Ermittlung der spezifischen Oberfläche mithilfe des BET-Verfahrens ist eigent-
lich nur für Materialien anwendbar, welche keine Mikroporen enthalten [93,118]. Die 
Begründung ist in den Unterschieden der freiwerdenden Adsorptionswärme von 
Mikro- und Mesoporen zu suchen, welche bei der Adsorption von Stickstoff in Mik-
roporen zumeist deutlich höher ausfällt. Diese unterschiedlichen Adsorptionswär-
men werden in der BET-Konstante, in welche ausschließlich die Adsorptionsenthal-
pie in Mesoporen eingeht, nicht berücksichtigt. Dennoch wird das BET-Verfahren 
zur Bestimmung der spezifischen Oberfläche auch in Anwesenheit von Mikroporen 
angewandt. Derzeit ist keine Methode bekannt, welche zur Beschreibung in Anwe-
senheit von Mikro- und Mesoporen herangezogen werden kann [93]. 
Die Aufnahme der Adsorptionsisotherme wird mit einem ASAP 2020 Physisorption 
Analyzer der MICROMERITICS GMBH (Aachen) durchgeführt. Zur Desorption phy-
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sisorbierter Spezies wird die Probe für 16 Stunden in N2 bei 80 °C vorbehandelt und 
anschließend bei 250 °C für 15 min im Vakuum (10-4 mbar) erwärmt und auf -196°C 
abgekühlt und die N2-Isotherme aufgezeichnet. Die BET-Oberfläche (SBET) wird aus 
den Adsorptionsdaten bei p/p0-Verhältnissen zwischen 0,05 und 0,30 abgeleitet. 
Darüber hinaus wurde das Gesamtporenvolumen aus der bei p/p0 aufgenommenen 
N2-Menge von 0,99 erhalten. 
Anhand der aufgenommenen Stickstoff-Adsorptionsisotherme können die Porenra-
dienverteilungen der Mikro- und Mesoporen mithilfe von Modellen ermittelt werden, 
wobei die Makroporen nicht berücksichtigt werden [119,120]. 
Die Radienverteilung der Mikroporen kann auf Grundlage des Modells von SAITO 
und FOLEY berechnet werden [119]. Dabei wird von folgenden Näherungen ausge-
gangen: 
 Die Poren sind zylindrisch mit einer unbestimmten Länge, jedoch definiertem 
Radius. 
 Die Innenwand dieses Zylinders besteht aus einer Monoschicht an Oxidio-
nen. 
 Die Adsorption läuft nur an der Innenwand der Poren im Bereich der Mikro-
poren ab. 
 Die Adsorption beruht ausschließlich auf Wechselwirkungen zwischen Ad-
sorbens und Adsorptiv. 
 Die freie Adsorptionsenergie entspricht der potentiellen Energie im Inneren 
der Poren. 
Der Zusammenhang zwischen relativem Druck und Porenradius kann für dieses 






































Mit: NA, NE – Anzahl an Adsorptiv- bzw. Adsorbens-Molekülen pro Fläche 
  d0 – mittlerer Atomdurchmesser von Adsorpt und Adsorbens 
  AA-A, AA-E – Dispersionskoeffizient der Wechselwirkung Adsorpt-Adsorpt und 
Adsorbens-Adsorpt 
 k – Koeffizient 
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 αk, βk - Konstanten 
Die Porenradienverteilung von Mesoporen kann nach dem BJH-Modell (DIN 66134, 
BJH = BARRET, JOYNER und HALENDA) bestimmt werden [120,122]. Folgende An-
nahmen werden dabei getroffen: 
 Es existieren ausschließlich zylindrische Poren. 
 An den Porenwänden tritt die physikalische Adsorption bzw. im Poreninne-
ren Kapillarkondensation auf. 
Der Porenradius rP setzt sich somit aus dem inneren Kapillarradius rKap und der Ad-
sorptionsschichtdicke tAds.schicht zusammen: 
𝑟𝑃 = 𝑟𝐾𝑎𝑝 + 𝑡𝐴𝑑𝑠.𝑠𝑐ℎ𝑖𝑐ℎ𝑡  Gleichung 3.4 
Es kann der Kapillarradius rKap mithilfe der KELVIN-Gleichung  und die Dicke der 
physikalisch adsorbierten Schicht anhand der Gleichung von DE BOER mit der 




 Gleichung 3.5 
Mit: γN2 – Oberflächenspannung von Stickstoff am Siedepunkt 
  Vm,N2 – Molvolumen von flüssigem Stickstoff 
𝑡𝐴𝑑𝑠.𝑠𝑐ℎ𝑖𝑐ℎ𝑡 =
𝐾
log(𝑝0 𝑝⁄ ) + 0,034
 Gleichung 3.6 
Mit: K – Konstante 
3.2 Quecksilber-Porosimetrie 
Die Quecksilber-Porosimetrie ist im Jahr 1945 von RITTER und DRAKE entwickelt 
worden [123]. Sie dient der Ermittlung des Porenvolumens eines porösen Festkör-
pers sowie der Ermittlung der Makro- und Mesoporenvolumina [124,125]. 
Das nicht benetzende Quecksilber wird unter Druck in die Poren gepresst (Rand-
winkel Θ > 90°). Unter Annahme zylindrischer Poren wirkt aufgrund des aufgebrach-
ten Druckes die Kraft rP² π p auf das Quecksilber im Porenquerschnitt. Bei unvoll-
ständiger Benetzung wirkt die Oberflächenspannung entlang dem Porenradius rP mit 
der Kraft -2 rP π γ cos Θ in entgegengesetzter Richtung [124]. Es gilt das von 
WASHBURN angegebene Kräftegleichgewicht [126]: 
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𝑟𝑃
2 ∙ 𝜋 ∙ 𝑝 = −2𝑟𝑃 ∙ 𝜋 ∙ 𝛾 ∙ cos 𝛩 Gleichung 3.7 
Mit: rP – Porenradius 
  p – Druck 
  γ – Oberflächenspannung 
  Θ – Benetzungswinkel 
Mit Annahme der nur geringfügigen Änderung von γ und Θ in einem weiten Druck-
bereich erhält man mit den Beträgen γ = 480 mN/m und Θ = 140° folgende Bezie-
hung [124]: 
𝑟𝑃 =
−2 𝛾 ∙ cos 𝛩
𝑝




 Gleichung 3.9 
(Mit: rP in µm und p in bar.) 
Mithilfe der Gleichung 3.8 kann man anhand eines bekannten Druckes den Poren-
radius berechnen. Die Porenradienverteilung ergibt sich folglich aus dem Quecksil-
ber-Volumen, welches wiederum einem bestimmten Druck bzw. Porenradius ent-
spricht. 
Die Versuchsdurchführung erfolgt nach DIN 66133 [127]. Für die Quecksilber-
Porosimetrie kommt ein Auto Pore IV 9500 der MICROMERITICS GMBH (Aachen) zum 
Einsatz. Der angewandte Enddruck beträgt 210 MPa. Nach Gleichung 3.9 ergibt 
sich somit ein minimal ermittelbarer Porenradius von rund 3,5 nm. Demnach können 
mit der Quecksilber-Porosimetrie nur Makro- und Mesoporen, jedoch keine Mikro-
poren aufgenommen werden. Für die Einteilung der Porenklassen sei auf die Inter-
national Union of Pure and Applied Chemistry (IUPAC) verwiesen [28,36,37]. 
3.3 Helium-Pyknometrie 
Ein Pyknometer wird zur Bestimmung der Reindichte ρrein eines Feststoffes einge-
setzt. Die Änderung des Gasdruckes, beispielsweise Helium, in einem bekannten 
Messzellenvolumen vor und nach Einbringung einer Probe wird ermittelt. Somit 
kann das Volumen des Feststoffes bestimmt werden. Bei Division der Probenmasse 
durch das Probenvolumen ergibt sich die Reindichte. Das Porenvolumen Pv kann 
mithilfe von Roh- und Reindichte berechnet werden: 








 Gleichung 3.10 
Die Reindichte wird in den Untersuchungen mithilfe des Helium-Pyknometers Ac-
cuPyc 1330 der MICROMERITICS GMBH (Aachen) ermittelt. Das Mikroporenvolumen 
ergibt sich aus der Subtraktion des Makro- und Mesoporenvolumens vom mittels 
He-Pyknometrie ermittelten Gesamtporenvolumen.  
3.4 Röntgendiffraktion 
Die Röntgendiffraktion (engl. X-ray diffraction - XRD) dient zur Bestimmung der kris-
tallinen Phasen einer Probe sowie deren Zusammensetzung[128]. Bei gleicher Grö-
ßenordnung von Wellenlänge der elektromagnetischen Strahlung λ und dem Ab-
stand der Atome eines Kristalls d (Netzebenen) können Beugungseffekte auftreten 
[44]. Dieser Effekt wurde bereits 1912 durch VON LAUE entdeckt. 
Parallel auf die Kristalloberfläche, in einen bestimmten Winkel Θ auftretende Rönt-
genstrahlen werden von den unterschiedlichen Netzebenen gebeugt, was zu einer 
konstruktiven Interferenz führen kann. Der Abstand der Netzebenen d wird anhand 
der BRAGGschen Gleichung berechnet: 
𝑛 ∙ 𝜆 = 2𝑑 ∙ sin 𝜃 Gleichung 3.11 
Anhand der charakteristischen Reflexlagen und Intensitäten kann mithilfe von Da-
tenbanken (BRUKER DIFFRAC.EVA) eine Identifizierung der zu untersuchenden 
Probe durchgeführt werden [44,129]. Die Kristallinität wird in dieser Arbeit als Bruch-
teil der in der jeweiligen Probe vorhandenen kristallinen Anteile definiert. 
Die Phasenanalyse der zu untersuchenden Materialien wird mithilfe eines Diffrakto-
meters D8 Discover der BRUKER CORP. (Billerica, MA) durchgeführt. Als Strahlungs-
quelle dient eine Co-Röhre mit einer Wellenlänge von λ = 1,78886 nm. Die Rönt-
genstrahlen werden über einen Göbelspiegel auf die Probe geleitet und anschlie-
ßend mit einem Detektor (VÂNTEC 1/500) aufgenommen. 
Die quantitative Phasenanalyse wurde mit der TOPAS-Software (Bruker-AXS) ein-
schließlich eines Standard-Anpassungsverfahrens nach der RIETVELD durchgeführt. 
Bei der Messung von amorphen Proben können Messungenauigkeiten auftreten, da 
diese keine regelmäßigen Kristallgitter oder Netzebenen besitzen, wobei die einfal-
lende Röntgenstrahlung nicht gebeugt wird. Die Genauigkeit der Bestimmung der 
Kristallinität ist mit einem relativen Fehler von +/-5 % behaftet. Ebenso wird die Er-
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mittlung der Phasenanteile mit einem Fehler von +/-5 % bewertet, wodurch Phasen 
mit sehr kleinen Anteilen nicht detektiert werden können. 
3.5 Temperaturprogrammierte Desorption 
Die Temperaturprogrammierte Desorption (TPD) dient der Beschreibung von Wech-
selwirkungen zwischen gasförmigen Sondenmolekülen und der Oberfläche von 
Feststoffkatalysatoren [93,106,107,130]. Die TPD gibt dabei Aufschluss über die 
Anzahl und Stärke der Bindungen von Spezies, welche an den aktiven Zentren der 
eingesetzten Probe chemisorbieren. Die experimentelle Untersuchung gliedert sich 
in vier Schritte [131], welche in der folgenden Abbildung 3.1 dargestellt sind (nach 
[131]). 















































Abbildung 3.1: Experimenteller Auflauf und resultierende Ergebnisse der NH3-TPD  
(nach [131]) 
Unter Einsatz von Ammoniak als Sondenmolekül, kann die Anzahl der aziden Zen-
tren des Probekörpers ermittelt werden [93,132,133]. Die Auswertung des NH3-
Desorptionssignales erlaubt Rückschlüsse auf die Zersetzung der NHx-
Oberflächenspezies NH3 und NH4+, wobei folglich vereinfacht zwischen LEWIS- 
(Lewis acid sites – LAS) und BRØNSTED-sauren Zentren (BRØNSTED acid sites – 
BAS) unterschieden wird [134]. Jüngste Untersuchungen von HAHN zeigen, dass 
eine durchaus differenziertere Unterscheidung der aziden und basischen Zentren 
getroffen werden kann [135].  
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In dieser Arbeit wird jedoch von folgendem vereinfachten Ansatz ausgegangen: 
Die Freisetzung von Ammoniak, welches aus der Bindung des NH4+-Ions an 
BRØNSTED-sauren Zentren resultiert, zeigt sich in Desorptionspeaks bei niedrigen 
Temperaturen. Hingegen wird bei höheren Temperaturen Ammoniak aus den koor-
dinativen Bindungen an LEWIS-sauren Zentren desorbiert [131,134]. 
Die Auswertung des NH3-Desorptionssignales erfolgt anhand der GAUß-Peak-










 Gleichung 3.12 
Der experimentelle Aufbau besteht im Wesentlichen aus drei Komponenten - Gas-



















Abbildung 3.2: Versuchsaufbau der NH3-TPD 
Die Gasversorgung wird über einen Mass Flow Controller (MFC) sichergestellt. Der 
Volumenstrom wird mit 500 ml/min konstant gehalten, wobei das Prüfgas aus Stick-
stoff mit einem Anteil von 500 ppm Ammoniak (Linde) besteht.  
Die zu untersuchende Probe wird zentral in einem elektrisch beheizten Quarzglas-
reaktor (l = 800 mm, di = 8 mm) positioniert und mit Quarzwolle fixiert. Die Einwaage 
der Probenmasse beträgt 0,5 g. An Ein- und Ausgang des Katalysatorbettes sind 
Thermoelemente Typ K (NiCr/Ni) angebracht, worüber der Temperaturverlauf wäh-
rend der TPD aufgenommen wird. 
Am Austritt des beheizten Reaktors wird der Ammoniak-Anteil des Gases mithilfe 
eines X-STREAM™ X2GP Prozessgasanalysators (ROSEMOUNT ANALYTICAL, INC., 
3 Analysenmethoden zur Charakterisierung von Adsorbentien und Gaskomponenten 
53 
Wessling) ermittelt (siehe Punkt 3.10). Alle Werte der Gasanalyse und Temperatu-
ren werden an die Arbeitsstation übertragen und mithilfe eines Datenloggers der Fa. 
Ahlborn aufgezeichnet. 
Über einen Bypass  kann die Gasanalytik zur Kalibrierung mit Prüfgas versorgt wer-
den. Zudem ist eine Überprüfung des eingestellten Gasvolumenstromes möglich. 
Die Versuchsparameter der einzelnen Schritte der Versuchsdurchführung sind in 
der folgenden Tabelle 3.2 dargestellt. 
Tabelle 3.2: Versuchsparameter für die NH3-TPD (Gesamtvolumenstrom beträgt 
500 ml/min) 
3.6 Rasterelektronenmikroskopie und Raster-
Transmissionselektronenmikroskopie 
Zur Bestimmung der Topografie von Festkörpern im Nanometerbereich dient die 
Rasterelektronenmikroskopie (REM) [136]. Zudem kann auch der Agglomerations-
zustand von Pulverproben bestimmt werden. Durch eine statistische Auswertung 
können ferner Partikelgrößenverteilungen ermittelt werden, deren Kenntnis zur Be-
stimmung von Gegendruckverhalten bei den Sorptionstests und zur Abschätzung 
von Transportlimitierung bedeutsam ist. 
Die zu untersuchende Probekörperoberfläche wird dabei mit einem gebündelten 
Elektronenstrahl gerastert. Die Wechselwirkungen zwischen Probenoberfläche und 
den Elektronen erzeugen eine bildliche Darstellung mit hoher Tiefenschärfe. Vo-
raussetzungen der Untersuchung sind, dass das zu analysierende Probematerial 








N2 250 °C 15 min 








N2 50 °C bis 500 °C β = 10 K/min 
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Die REM Aufnahmen werden mithilfe eines QUANTA FEG 250 von FEI durchge-
führt. Die Proben müssen aufgrund des Hochvakuums wasserfrei sein. Die Bildge-
bung erfolgt in Graustufen. 
3.7 Diffuse Reflexions-Infrarot-Fourier-
Transformations-Spektroskopie 
Bei der diffusen Reflexions-Infrarot-Fourier-Transformations-Spektroskopie 
(DRIFTS) wird ein Infrarot (IR)-Strahl über ein Spiegelsystem auf das ungerichtet 
streuende Probenmaterial fokussiert [137,138]. Dabei kommt es zur Überlagerung 
von Reflexions-, Brechungs-, Transmissions-, Beugungs- und Absorptionsvorgän-
gen in Abhängigkeit der Probenbeschaffenheit, sodass die gestreute Strahlung dif-
fus über dem Halbraum oberhalb der Probe verteilt wird [138]. Die Fokussierung der 
diffus reflektierten Strahlen auf den Detektor erfolgt über das Spiegelsystem Praying 
MantisTM der HARRICK SCIENTIFIC CORPORATION INC. (Pleasantville, NY), bestehend 
aus zwei Ellipsoid- und vier weiterer Spiegel. Die Probe befindet sich dabei in einer 
Reaktorzelle (HARRICK SCIENTIFIC CORPORATION INC.; Pleasantville, NY), welche 
temperiert und mit den entsprechenden Gasgemischen beaufschlagt werden kann 
und innerhalb der Praying Mantis positioniert wird. Die Untersuchungen können da-
her unter nahezu realen Prozessbedingungen durchgeführt werden (in-situ). 
Bei den eingesetzten FTIR-Spektrometern handelt es sich um ein Gerät vom Typ 
Tensor 27 der Firma BRUKER CORP. (Billerica, MA) sowie Frontier FTIR der PERKI-
NELMER INC. (Waltham, MA). Mithilfe eines MCT-Detektors (Mercury-Cadmium-
Telluride, LN-MCT Mid Internal) wird die von der Probe reflektierte IR-Strahlung er-
fasst. Der Detektor wird mit flüssigem Stickstoff gekühlt und deckt einen Wellenzah-
lenbereich von 4000 bis 450 cm-1, bei einer Auflösung von bspw. 4 cm-1, ab. Das 
Fenstermaterial im Dom besteht aus ZnSe, was wiederum Einschränkungen durch 
Totalabsorption unterhalb 600 cm-1 mit sich bringt. 
Die aufgenommenen Spektren umfassen eine Akkumulation von 32…64 Scans und 









2 ∙ ln (10) ∙ 𝜀 ∙ 𝑐
𝑆
 Gleichung 3.13 
Mit: S – Streumodul (zumeist konstant angenommen) 
  K – Absorptionsmodul (proportional zur Konzentration) 
  ε – molekularer, dekadischer Extinktionskoeffizient 
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  c – Konzentration 
Da absolute Werte für die Reflexion R∞ zumeist nicht zugänglich sind, wird die In-
tensität der Probenmessung I auf eine Referenz I0, beispielsweise durch Aufnahme 




 Gleichung 3.14 
Vor der Versuchsdurchführung wird die Probe (40 mg) in die Reaktorzelle innerhalb 
der Praying Mantis eingesetzt und bei 150 °C bzw. 400 °C in N2 ausgeheizt, um 
physisorbierte Spezies zu desorbieren und danach auf 50 °C abgekühlt. Anschlie-
ßend wird das ein H2S/N2-Gemisch (zumeist 100 ppm, AIR LIQUIDE) über entspre-
chende MFC (zumeist 200 ml/min, BRONKHORST) auf die Probe geleitet. Nach Ab-
schluss der H2S-Adsorption wird die Probe gespült und anschließen das O2/N2-
Gemisch (zumeist 1 Vol.-%, AIR LIQUIDE) in die Reaktionszelle geleitet. Ebenso ist 
eine parallele Dosierung der Reaktivgase oder die Untersuchung mit isotopoenan-
gereichertem 18O2 (LINDE) denkbar. 
Aufgrund von Überlagerung von gebildeten DRIFT-Banden und deren Veränderung 
während der Versuchszeit wird die Auswertung der Ergebnisse erschwert. Zudem 
kann eine Überlagerung von OH- und SH-Banden nicht ausgeschlossen werden. 
Die Bildung und Readorption von Wasser ist bei der Auswertung der DIRFT-
Spektren zu beachten. Bei amorphen Proben ist mit geringen Intensitäten der 
DRIFT-Banden zu rechnen, da keine regelmäßigen Streuzentren auf der Material-
oberfläche vorhanden sind. 
Zusätzlich zur DRIFTS werden ausgewählte Adsorbentien mit Hilfe der Transmissi-
ons-FTIR-Spektroskopie untersucht. Die Spektren werden mit einem Nicolet 380 
FTIR-Spektrometer von THERMO aufgenommen. Zur Vorbereitung wird eine Mi-
schung aus 3 mg Probe und 1000 mg KBr für 10 min gemahlen, danach eine Frakti-
on von 800 mg entnommen und auf einer hydraulischen Presse unter Einstellung 
eines Drucks von 0,25 GPa für 5 min zu einer klaren Tablette gepresst. Der Press-
ling wird in einen Probenhalter überführt und unter Umgebungsbedingungen mit KBr 
als Hintergrund analysiert. Die FTIR-Spektren werden im Absorptionsmodus darge-
stellt, der als 1-I/I0 definiert ist, wobei I die von der Probe/KBr-Scheibe transmittierte 
Strahlungsintensität und I0 die des reinen KBr-Presslings darstellt. Die FTIR-
Spektren werden im Bereich von 400 bis 4000 cm-1 mit einer Auflösung von 2 cm-1 
unter Akkumulation von 16 Scans aufgenommen (Omnic-Software, THERMO). 
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3.8 Laser Raman-Spektroskopie 
Die Raman-Spektroskopie beruht auf dem Raman-Effekt, welcher im Jahr 1928 von 
Sir CHANDRASEKHARA VENKATA RAMAN experimentell nachgewiesen wurde. Grund-
sätzlich beruht die Messung auf der Detektion gestreuter Photonen an zu untersu-
chenden Material bzw. Molekül [113,128]. Die Probe wird dabei mit monochromati-
schem Licht des sichtbaren oder infraroten Bereichs bestrahlt und anschließend die 
Frequenzbanden des gestreuten Lichtes detektiert. Dabei sind verschiedene Streu-
ungsformen beobachtbar - niederfrequente Stokes-Linien und hochfrequente Anti-
Stokes-Linien. Neben der inelastischen Streuung in Form der Stokes- und Anti-
Stokes-Linien ist zudem die Aufnahme von elastisch gestreuter Strahlung möglich. 
Dabei muss die Frequenz der gestreuten Strahlung gleich der Frequenz der Strah-
lungsquelle sein. 
Auftretende Frequenzunterschiede entsprechen charakteristischen Rotations- und 
Schwingungsenergien, welche in der Raman-Spektroskopie zur Materialaufklärung 
genutzt werden. Aufgrund der geringen Frequenzunterschiede bei der Detektion 
inelastischer Streuung ist eine monochromatische Anregungsstrahlung unabding-
bar. Zudem wird nur ein geringer Anteil des einfallenden Lichtes gestreut (ca. 
1/1000), was wiederum eine geringe Intensität der detektierbaren Streuung und folg-
lich eine intensive Strahlungsquelle, z.B. hochmonochromatische Laser (Ar, Kr, He-
Ne), bedingt [128]. Die Quelle wird auf einen sehr kleinen Probenbereich fokussiert, 
die emittierte Streustrahlung von einem Monochromator, z. B. einem Spalt oder ei-
ner Eintrittsblende, gebündelt und zum Detektor, häufig Photoelektronenvervielfa-
cher, geleitet.  
Die Anwendung der Laser Raman-Spektroskopie (LRS) eignet sich in dieser Arbeit 
zur Untersuchung von gebildeten Reaktionsprodukten im Bereich der Metalloxid-
oberfläche in Bezug auf Zusammensetzung, Bindungsverhältnissen sowie Stöchio-
metrie [140]. Zudem haben Wassermoleküle eine sehr schwache Bandenintensität, 
wodurch die Untersuchung mit externer Wasserzugabe erleichtert wird, was wiede-
rum bei der IR-Spektroskopie problematisch sein kann. 
Die durch den Laser eingebrachte Energie kann eine irreversible Veränderung am 
Spot instabiler Proben durch Erwärmung und Kristallwasserabspaltung oder Oxida-
tion an Luft zur Folge haben, folglich muss die Laserleistung reduziert werden. Da-
mit einhergehend ist jedoch auch die Abnahme der resultierenden Intensität der 
gestreuten Strahlung. 
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Für die Untersuchungen wird ein INVIA RAMAN MICROSCOPE von RENISHAW ver-
wendet. Als Strahlungsquelle dient ein Nd:YAG-Laser mit einer Anregungswellen-
länge von 532 nm sowie einer Bestrahlungsstärke von maximal 127 kW/m2. Für die 
in situ Messungen kommt eine Reaktionszelle der Fa. HARRICK zum Einsatz. Die 
Auswertung erfolgt mit der Software WIRE 4.2. 
Analog zur DRIFTS wird die Probe (40 mg) in die Reaktorzelle innerhalb der Praying 
Mantis eingesetzt und bei 150 °C bzw. 400 °C in N2 ausgeheizt, um physisorbierte 
Spezies zu desorbieren und danach auf 50 °C abgekühlt. Anschließend wird das ein 
H2S/N2-Gemisch (zumeist 100 ppm, AIR LIQUIDE) über entsprechende MFC (zumeist 
200 ml/min, BRONKHORST) auf die Probe geleitet. Nach Abschluss der H2S-
Adsorption wird die Probe gespült und anschließend das O2/N2-Gemisch (zumeist 
2 Vol.-%, AIR LIQUIDE) in die Reaktionszelle geleitet. Ebenso ist eine parallele Dosie-
rung der Reaktivgase denkbar. 
Die Auswertung der während der Versuchszeit gebildeten Raman-Banden wird 
durch Überlagerung und abnehmender Kristallinität der Materialoberfläche er-
schwert.  
3.9 Ermittlung des pH-Wertes 
Der Säure- und Basizitätsgrad der Oberfläche wird auch durch Messung des pH-
Wertes mittels pH-Elektrode (Fa. MEINSBERG) einer wässrigen Dispersion, die aus 
einer Probenmasse von 5 g und einem Liter destilliertem Wasser hergestellt wird, 
ermittelt. 
3.10 Methoden zur Gasanalyse 
3.10.1 Nichtdispersive Infrarot-Spektroskopie 
Mithilfe der nichtdispersiven Infrarot-Spektroskopie (NDIR) wird Ammoniak während 
der TPD-Versuche detektiert (vgl. Punkt 3.5). Dabei wird die Absorption von spezifi-
schen Wellenlängen im infraroten Spektralbereich durch bestimmte Gasmoleküle, 
deren Dipolmoment eine Änderung während einer Schwingung erfährt, ausgenutzt 
[113,128]. 
Der prinzipielle Aufbau eines NDIR-Spektrometers ist in Abbildung 3.3 dargestellt. 
Die IR-Strahlung wird von einer Heizwendel erzeugt und in zwei Strahlenbündel, 
Mess- und Referenzstrahl, gleicher Intensität zerlegt. Diese durchlaufen zunächst 
Mess- und Vergleichsküvette. Der Messstrahl durchläuft jene Küvette mit dem ent-
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sprechenden Probengas. Ja nach Konzentration des IR-aktiven Probegases, in die-
sem Fall NH3, erfolgt eine Minderung der Strahlungsintensität nach dem LAMBERT-
BEERschen Gesetz [141]. Hingegen wird der Referenzstrahl durch die Vergleichs-
küvette, welche mit einem IR-inaktiven Gas z. B. N2 gefüllt ist, geleitet und somit in 
seiner Intensität nicht gemindert. 
Nach den Küvetten befindet sich je eine Empfängerkammer, welche eine definierte 
Konzentration des zu messenden Gases enthalten und durch einen Strömungsfüh-
ler verbunden sind. Die nach Mess- und Referenzküvette verbleibende Strahlung 
wird durch das Gas in den Empfängerkammern absorbiert, was mit einer Erwär-
mung dieses Gases einhergeht. Diese Erwärmung des Gases unterscheidet sich 
aufgrund der Differenz der Strahlungsintensität in den Empfängerkammern, was die 
Ausbildung eines Druckgradienten zwischen den Kammern zur Folge hat. Der 
Druckausgleich erfolgt über einen Strömungskanal zwischen den Kammern, wobei 









Abbildung 3.3: Prinzipieller Aufbau eines NDIR-Spektrometers [141] 
Die Detektion von Ammoniak wird mit einem Gerät des Typs Rosemount X-
STREAM™ X2GP NDIR-Spektrometer der Firma ROSEMOUNT ANALYTICAL, INC. 
durchgeführt. Der Messbereich beträgt 0 bis 500 ppm (NH3). 
Zudem ist ein weiterer NDIR NH3-Sensor im XEGP-Gasanalysator der EMERSON 
PROCESS MANAGEMENT GMBH & CO. OHG mit einer Maximalkonzentration von 
3.000 ppm integriert. Dies ermöglicht die Umschaltung zwischen den beiden Gerä-
ten bei Überschreitung des Messbereichs. 
3.10.2 Elektrochemischer Analysator 
Der elektrochemische Analysator zur Schwefelwasserstoffdetektion ist aus drei 
Elektroden aufgebaut – Mess-, Gegen- und Bezugselektrode (Abbildung 3.4). Das 
zu messende H2S diffundiert durch eine Kapillare zur Messelektrode, an welcher es 
oxidiert wird. An der Gegenelektrode findet hingegen die Reduktion statt. Der Elekt-
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ronentransport durch einen Elektrolyten, beispielsweise H2SO4, kann an den An-
schlusskontakten als Strom abgriffen werden. Da die Geschwindigkeit des Schwe-
felwasserstoffes über den kapillaren Diffusionswiderstand gesteuert wird, ist der 
erzeugte Strom proportional zur Konzentration außerhalb des Sensors und kann 
daher als direktes Maß für den Schwefelwasserstoffanteil im Messgas angesehen 
werden. 
H2S + 4 H2O → H2SO4 + 8 H++ 8 e-









Abbildung 3.4: Messprinzip der elektrochemischen H2S-Messung (nach [142]) 
Für die Gasanalyse stehen zwei Sensoren mit maximal messbaren Schwefelwas-
serstoffkonzentrationen von 100 und 3.000 ppm der EXTOX GASMESS-SYSTEME 
GMBH (Unna) zur Verfügung. 
Zudem ist ein weiterer elektrochemischer H2S-Sensor im XEGP-Gasanalysator der 
EMERSON PROCESS MANAGEMENT GMBH & CO. OHG mit einer Maximalkonzentration 
von 2.000 ppm integriert (Messfehler beträgt 0,2 % bezogen auf den Messbereichs-
endwert). 
Sauerstoff kann in geringen Konzentrationen ebenfalls mit einem elektrochemischen 
Sensor detektiert werden. Der schematische Aufbau sowie das Messprinzip eines 
solchen Sensors sind in Abbildung 3.5 dargestellt. 
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O2 + 4 H+ + 4 e- → 2 H2O









Abbildung 3.5: Messprinzip des elektrochemischen Sauerstoffsensors (nach [142]) 
Bei dem hier angewandten Messprinzip diffundiert Sauerstoff durch eine Kapillare 
zur Sensoroberfläche [142]. Demnach wird die Menge an Gas, welches die Sensor-
oberfläche erreicht, mithilfe des Diffusionsvorganges durch die Kapillare kontrolliert. 
Gelangt ein Sauerstoffmolekül an die Messelektrode, wird es reduziert, d.h. Elektro-
nen werden verbraucht und ein elektrischer Strom fließt. An der Gegenelektrode 
wird diese Reaktion durch die Oxidation von Wassermolekülen ausgeglichen, wobei 
Protonen produziert werden. Diese wandern durch den Elektrolyten zwischen den 
beiden Elektroden zur Messelektrode. Eine potentiostatische Schaltung sorgt dafür, 
dass die Spannung der Messelektrode im Vergleich zur Bezugselektrode auf dem 
vorgegebenen Sollwert von U = - 600 mV gehalten wird [142]. Diese negative Vor-
spannung ist notwendig, um den Sensor zu betreiben. Die Stabilisierung der Mess-
zelle erfolgt innerhalb weniger Minuten nach Inbetriebnahme. 
Für die Gasanalyse stehen verschiedene Sensoren mit maximal messbaren Sauer-
stoffkonzentrationen von 200, 1000 und 10.000 ppmv der EXTOX GASMESS-
SYSTEME GMBH (Unna) zur Verfügung. 
3.10.3 Paramagnetischer Analysator 
Bei der paramagnetischen Analyse von Sauerstoff wird in der Messzelle ein inho-
mogenes Magnetfeld durch einen Dauermagneten erzeugt. Der Sensor beinhaltet 
zwei durch einen Platindraht verbundene, mit N2 gefüllte Quarzkugeln, welche dreh-
bar gelagert sind. Ebenfalls ist ein Spiegel am Platindraht fixiert, der den Strahl einer 
Lichtquelle reflektiert. Bei Einleitung des Probengases erfolgt die Auslenkung der 
paramagnetischen Sauerstoffmoleküle in das Gebiet der größten Feldstärke, 
wodurch ein Drehmoment an den Quarzkugeln erzeugt wird. Die aus der Ruhelage 
ausgelenkten Kugeln bewirken eine Ablenkung des am Platindraht fixierten Spie-
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gels, wodurch ein Signal am Fotodetektor aufgenommen werden kann. Nach Ver-
stärkung des Signals wird durch eine Leiterschleife, die sich um den Quarzkugeln 
befindet, eine Spannung induziert, welche die Kugeln in Ruhelage zwingt. Die benö-
tigte Stromstärke, welche für das durch Induktion entstandene Magnetfeld aufge-
bracht wird, ist proportional zur im Gas vorliegenden Sauerstoffkonzentration. Der 
relative Fehler des Sensors (Fa. EMERSON) beträgt 0,5 % bezogen auf den Messbe-
reichsendwert (10.000 ppm(O2)). 
3.11 Ermittlung der Adsorptionskapazität von Eisen-
oxiden/-hydroxiden für H2S und O2 
3.11.1 Ermittlung der Durchbruchskurve 
Die Bestimmung der Durchbruchskurve (DBK) ist für die verfahrenstechnische Aus-
legung von Festbettadsorbern von entscheidender Bedeutung. Diese kann als Än-
derung der Konzentration c mit der Zeit t an vorgegeben Stellen z des Adsorbers 
bestimmt werden. Dabei wird vor allem diejenige am Austritt des Festbettes z = HSch 
als DBK bezeichnet [29]. Die Konzentrationsverteilung wird meist in dimensionsloser 









bei H1 bei H2
 
Abbildung 3.6: Durchbruchskurve bei unterschiedlichen Adsorberbetthöhen 
In der Literatur ist als Durchbruchskriterium für das Verhältnis zwischen Ausgangs- 
und Eingangskonzentration beispielsweise c/c0 = 0,05 angegeben und soll bei den 
nachfolgenden Untersuchungen ebenfalls gelten [29]. Der Zeitpunkt bei Erreichung 
des Durchbruchkriteriums wird als Durchbruchszeit tDB bezeichnet. Aus der allge-










 Gleichung 3.15 
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ergibt sich mit der Durchbruchszeit tDB die Durchbruchsbeladung XDB (näherungs-
weise für ideale Durchbruchskurve): 
𝑋𝐷𝐵,𝑖 =
𝑝 ∙ ?̇?𝑖 ∙ 𝑡𝐷𝐵 ∙ 𝑐𝑖,0 ∙ 𝑀𝑖
𝑅𝑚 ∙ 𝑇 ∙ 𝑚𝐴𝑑𝑠
 Gleichung 3.16 
Beides sind wichtige Kriterien für die Regelung und Umtaktung eines Festbettadsor-
bers. 
Die folgende Abbildung 3.7 stellt eine ideale S-förmige DBK dar. Der für die in die-
ser Arbeit betrachten Untersuchungen sind insbesondere die Zeiten für den Durch-















Abbildung 3.7: Ideale S-förmige Durchbruchskurve sowie relevanter Bereich bis 
zum Durchbruchskriterium c/c0 = 0,05 
Die DBK repräsentiert in Summe betrachtet die Stofftransportvorgänge innerhalb 
eines Festbettes [143]. Wird z. B. die irreversible Chemisorption von H2S und Ei-
senoxid betrachtet, so steht vor dem Durchbruch immer genügend frisches Adsor-
bens in der Massetransferzone (MTZ) zur Verfügung um das zugeführte H2S aufzu-
nehmen. Die Gesamtreaktionsrate berechnet sich demnach über die gesamte Län-
ge des Festbettes. Wäre diese unendlich groß, würde die MTZ eine infinitesimal 
dünne Schicht sein, wodurch die Durchbruchskurve einer Sprung- bzw. Stufenfunk-
tion gleich kommen würde. Die Reaktionsgeschwindigkeit in der MTZ ist jedoch 
durch Stofftransport und Reaktion immer begrenzt. Eine schnelle Gesamtreaktions-
geschwindigkeit in der MTZ führt daher zu steileren DBK und umgekehrt. Wichtig 
bei der Interpretation der DBK ist demnach die Beachtung aller ablaufenden 
Stofftransport und Reaktionsschritte. 
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3.11.2 Versuchsaufbau 
Die Versuchsanlage besteht im Wesentlichen aus drei Komponenten – einer Gaszu-
führung und –dosierung, einem Versuchsreaktor bzw. einer Versuchskolonne sowie 























































Abbildung 3.8: RuI-Fließbild der Adsorptions-Versuchsanlage 
Für die Bereitstellung des Gasgemisches stehen entsprechende (H2S: AIR LIQUIDE 
1 Vol.-% in N2, O2: AIR LIQUIDE 2 Vol.-% in N2) Prüfgasflaschen sowie Stickstoff 5.0 
(AIR LIQUIDE) als Trägergas zur Verfügung. Die Dosierung der Einzelgase zur Ein-
stellung des Gesamtvolumenstroms und dessen Zusammensetzung wird von Mass 
Flow Controllern der BROOKS INSTRUMENTS B.V. inklusive zugehöriger Software ge-
steuert. Es kann sowohl trockenes als auch befeuchtetes Gas an der Versuchsanla-
ge untersucht werden. Für die Befeuchtung des Volumenstroms durchströmt das 
Gas eine mittels Wasserbad temperierbare, befüllte Waschflasche (Sättiger), bevor 
es zum Reaktor geleitet wird. Im Versuchsaufbau sind zwei Sättiger, für H2S- bzw. 
O2- und ggf. NH3- haltiges Prüfgas (NH3-TPD), integriert, welche wechselseitig be-
trieben werden können. Soll eine Messung mit unbefeuchtetem Gas durchgeführt 
werden, kann das Gas über einen Bypass an den Sättigern vorbeigeführt werden. 
Den Reaktor bildet ein temperaturprogrammierbarer Klapprohrofen (Fa. NABER-
THERM GMBH), in den ein Quarzglasrohr mit einem Innendurchmesser von di = 
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8 mm bzw. di = 16 mm (je nach Einwaage und Korngrößenverteilung der Probe) 
eingelegt wird. Der Reaktor wird zuvor mit der zu untersuchenden Probe befüllt und 
die Schüttung mit Glaswolle an beiden Enden fixiert. Die Probe selbst wird zuvor mit 
4 MPa gepresst, gebrochen und auf eine Korngröße von 250-500 µm abgesiebt. 
Zwei Thermoelemente sind direkt vor und hinter der Schüttung zur Messung der 
Reaktionstemperatur platziert, zwei weitere Thermoelemente messen die Gastem-
peratur in der Leitung vor Eintritt in sowie nach Austritt aus dem Reaktor. Über Öff-
nen bzw. Schließen der entsprechenden Kugelhähne kann der Reaktor über einen 
Bypass umgangen werden. Dies ermöglicht beispielsweise eine Rohgasmessung. 
In der Gasleitung hinter dem Reaktor ist eine Gaskühlung vorgesehen, in der even-
tuell kondensierender Wasserdampf gesammelt werden kann. Durch Öffnen des 
Kugelhahnes kann anfallendes Kondenswasser abgelassen werden. Nach Konden-
satabscheidung werden die Konzentrationen im Reingas mit Hilfe der Gasanalytik 
gemessen (XEGP-Gasanalysator, EMERSON PROCESS MANAGEMENT GMBH & CO. 
OHG; elektrochemische H2S und O2-Sensoren, EXTOX GASMESS-SYSTEM GMBH). 
Sämtliche Messdaten werden während der Versuchsdauer über einen Datenlogger 
(AHLBORN MEß- UND REGELUNGSTECHNIK GMBH) aufgezeichnet. Der Gasanalytik ist 
ein Polizeifilter nachgeschaltet, welcher für die Abgasreinigung, insbesondere der 




4 Evaluierung verschiedener Eisenoxid/-
hydroxid-Adsorbentien zur alternierenden 
Schwefelwasserstoff- und 
Sauerstoffentfernung 
Das vorliegende Kapitel beschäftigt sich mit der analytischen und experimentellen 
Evaluierung verschiedener Eisenoxid/-hydroxid-Adsorbentien für die alternierende 
H2S- und O2-Entfernung aus Gasen. Dazu zählen physikalisch-chemische Charakte-
risierungen, experimentelle Untersuchungen zur Ermittlung der Aktivität und Kapazi-
tät sowie darauf basierend die Ableitung von Struktur-Aktivitäts-Korrelationen. 
4.1 Präparation und physikalisch-chemische Charak-
terisierung verschiedener Eisenoxid/-hydroxid-
Adsorbentien 
4.1.1 Präparation von Al2O3-geträgerten Eisenoxiden und 
α-Fe2O3 
Tränkung ohne Lösemittel-Überschuss zur Herstellung geträgerter Adsorbentien 
(0,1 Fe/Al2O3 und 18 Fe/Al2O3) 
Die synthetisierten Al2O3-geträgerten Adsorbentien enthalten 0,1 Ma.-% bzw. 
18 Ma.-% Eisen. Die Herstellung erfolgt mithilfe der Incipient-Wetness-
Imprägnierung. Als Trägermaterial kommt γ-Al2O3 (PURAL von Sasol) mit einer ho-
hen spezifischen Oberfläche (SBET ca. 250 m²/g) zum Einsatz. Eisen(III)-nitrat-
Nonahydrat (Fe(NO3)3 ∙ 9 H2O) dient als Eisenquelle. Bei der Imprägnierung erfolgt 
die Beschichtung des Trägermaterials mit einer Lösung des Eisensalzes. Nach 
Vermischung wird die Probe für 1 h bei 80 °C getrocknet. Anschließend folgt die 
Mahlung und Kalzinierung, welche bei einer zweistündigen Rampe bis 400 °C und 
einer anschließenden Haltezeit von 2 in einem Gasstrom von 80 ml/min N2 und 
20 ml/min O2 stattfindet. Anschließend erfolgt eine Abkühlung an Umgebungsluft für 
24 h. 
Polyvinylalkohol-Synthese zur Herstellung von Eisen(III)-oxid (α-Fe2O3) 
Die Synthese von α-Fe2O3 erfolgt in Anlehnung an SAHA und PRAMANIK mithilfe der 
Polyvinylalkohol-Synthese (PVA-Synthese) [144]. Dabei wird die Lösung von Ei-
sen(III)-nitrat-Nonahydrat (Fe(NO3)3 ∙ 9 H2O) mit einer Lösung des Polyvinylalkohol 
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versetzt. Das erhaltene Gel wird anschließend in einem zwangsbelüfteten Trocken-
schrank bei 150 °C eingedampft, was die Entgasung der flüchtigen Bestandteile, 
v.a. nitrose Gase, zur Folge hat. Unter Zunahme der Viskosität und einer farblichen 
Veränderung von gelb zu braun zersetzen sich die enthaltenen organischen Be-
standteile. Nach Trocknung der Restbestandteile wird der erhaltene Rückstand ge-
mahlen und kalziniert. Die Kalzinierung erfolgt in einem Gasstrom von 400 ml/min 
N2 und 100 ml/min O2 bei einer Temperatur von 600 °C und einer Haltezeit von 5 h. 
Anschließend erfolgt eine Abkühlung an Umgebungsluft für 24 h. 
4.1.2 Auswahl verfügbarer Eisenoxide/-hydroxide  
Im Rahmen dieser Arbeit sind 37 verschiedene Eisenoxid/-hydroxide im Screening 
sowie der physikalisch-chemischen Charakterisierung untersucht worden. Die Aus-
wahl der Eisenoxide, –oxidhydroxide und –hydroxide erfolgte über die komplette 
Bandbreite der technisch herstellbaren Materialien, welche sich nach Ergebnissen 
der Literatur für die H2S- bzw. O2-Adsorption als geeignet herausgestellt haben (vgl. 
Kapitel 2.5): 
 Al-geträgerte Eisenoxide 
 Eisenhydroxid/ Ferrihydrit Fe(OH)3 
 Eisenoxidhydroxide   α-FeOOH, β-FeOOH, γ-FeOOH 
 Eisenoxide      α-Fe2O3, γ-Fe2O3, Fe3O4 
 Mischoxide 
Die Synthese der Al-geträgerten Eisenoxide und α-Fe2O3 erfolgt nach Kapitel 4.1.1. 
Zudem werden Adsorbentien durch die LANXESS Deutschland GmbH (LANXESS) 
bereitgestellt sowie durch Zukauf von nanoskaligen Materialien der ChemPur Fein-
chemikalien und Forschungsbedarf GmbH (CHEMPUR) realisiert.  
Zum Benchmarking kommen kommerzielle, eisenbasierte Entschwefelungsmateria-
lien folgender Hersteller zum Einsatz: 
 HeGo Biotec GmbH, 
 Schlumberger Ltd., 
 CS Additive GmbH, 
 UGN Umwelttechnik GmbH, 
 Gastreatment Services B.V. 
Die Ergebnisse der kommerziellen Proben werden aufgrund geschlossener Ge-
heimhaltungsvereinbarungen anonymisiert dargestellt. Für eine detaillierte Übersicht 
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aller untersuchten Proben sei auf Tabelle 14.2 im Anhang verwiesen. Neben der 
eigentlichen Probennummer, wird folgender Probencode als Verknüpfung des Mate-
rials, der spezifischen Oberfläche (SBET in m2/g) sowie der Gesamtmenge an desor-
biertem Ammoniak (ndes,NH3 in µmol/g) während der temperaturprogrammierten 
Desorption angewandt - Material-SBET-ndes,NH3 (z. B. Probe 1: α-FeOOH-164-138). 
4.1.3 Ergebnisse der physikalisch-chemischen Charakterisie-
rung 
Die physikalisch-chemische Charakterisierung dient der Aufklärung der Materialzu-
sammensetzung und –oberfläche sowie der lokalen Struktur und bildet damit in 
Kombination mit der Ermittlung der Kapazität gegenüber H2S und O2 die Grundlage 
für die Struktur-Aktivitäts-Korrelationen. Folgende Analysenmethoden kommen in 




 Temperaturprogrammierte Desorption von Ammoniak sowie 
 Rasterelektronenmikroskopie. 
Zusammenfassung der Ergebnisse der α-Fe2O3-Proben 
Insgesamt sind sieben verschiedene α-Fe2O3-Materialien charakterisiert worden. 
Die Ergebnisse der Röntgendiffraktion bestätigten, dass alle analysierten Proben die 
α-Modifikation aufweisen. Zudem wird die Kristallinität zwischen 54 und 70 % ermit-
telt. Die spezifischen Oberflächen (5-Punkt BET-Methode) variieren zwischen 19 
und 119 m²/g bei einem Porenvolumen zwischen 0,28 und 1,02 cm³/g. Der mittlere 
Porenradius liegt zwischen 39 und 86 nm. Die untersuchten α-Fe2O3-Proben weisen 
ein Volumen an Makroporen von 18,7-89,6 % und an Mesoporen von 0,2-73,5 % 
und damit eine große Bandbreite auf. Die Mikroporen werden durch Differenzbil-
dung ermittelt, da mithilfe der Hg-Porosimetrie keine Mikroposen direkt gemessen 
werden können (vgl. Punkt 3.2). Der gemessene pH-Wert liegt zwischen 3,0 und 9,9 
und weist eine große Bandbreite auf. Die bei der NH3-TPD untersuchten Stoffmenge 
an desorbiertem NH3, welcher an BRØNSTED-sauren Zentren gebunden ist beträgt 6-
71 µmol/g, die an LEWIS-sauren Zentren  bis zu 104 µmol/g.  
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Abbildung 4.1: NH3-TPD-Profile der untersuchten α-Fe2O3-Proben 
 
 
Abbildung 4.2: Porenvoulmina und desorbierte Menge an NH3 über spezifischer 
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Abbildung 4.3: Röntgendiffraktogramme der α-Fe2O3-Porben 
Zusammenfassung der Ergebnisse der γ-Fe2O3-Proben 
Im Rahmen des Screenings sind drei γ-Fe2O3 Proben untersucht worden. Die Kris-
tallinitäten der Proben befinden sich zwischen 41 und 60 %. Die quantitative Aufwer-
tung nach RIETVELD weist eine akzeptable Genauigkeit von mindestens 95% auf. 
Zum Teil liegen Mischungen von γ-Fe2O3 und α-Fe2O3 (bis zu 3 %) vor. Die spezifi-
sche Oberfläche der Materialien liegt zwischen 20 und 34 m²/g, das spezifische Po-
renvolumen zwischen 0,71 und 1,04 cm³/g. Der mittlere Porenradius ist zwischen 54 
und 102 nm festgestellt worden. Der Anteil der Makroporen liegt zwischen 70,6-
85,0 % sowie der Mesoporen zwischen 1,0-17,8 % (Rest wiederum als Mikroporen 
deklariert). Der gemessene pH-Wert ist leicht sauer von 3,4 bis 6,4. Die desorbierte 
Stoffmenge an NH3 liegt zwischen 15 und 26 µmol/g für BRØNSTED-saure Zentren 
sowie 16 und 52 µmol/g für LEWIS-saure Zentren. 
 
Abbildung 4.4: NH3-TPD-Profile der untersuchten γ-Fe2O3-Proben 
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Abbildung 4.5: Porenvoulmina und desorbierte Menge an NH3 über spezifischer 
Oberfläche der γ-Fe2O3-Proben 
 
 
Abbildung 4.6: Röntgendifffraktogramme der γ-Fe2O3-Proben 
Zusammenfassung der Ergebnisse der Fe3O4-Proben 
Fünf verschiedene Fe3O4 sind im Rahmen des Screenings charakterisiert worden. 
Die auf Basis der PXRD gewonnenen Kristallinitäten variieren zwischen 40 bis 
57 %. Neben Fe3O4 sind bei Auswertung der Diffraktogramme bis zu 3 % γ-Fe2O3 
detektierbar. Die spezifische Oberfläche weist eine große Bandbreite von 4 bis 
132 m²/g auf. Die Materialien besitzen ein spezifisches Porenvolumen von 
0,63-0,85 cm³/g, bei einem mittleren Porendurchmesser mit großer Variationsbreite 
von 19 bis 904 nm. Das Markoporenvolumen liegt zwischen 21,8 und 92,6 %, das 
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gemessen worden. Die Menge an desorbiertem NH3 liegt zwischen 7-
74 µmol/g (BAS) sowie 15-80 µmol/g (LAS). 
 
Abbildung 4.7: NH3-TPD-Profile der untersuchten Fe3O4-Proben 
 
 
Abbildung 4.8: Porenvoulmina und desorbierte Menge an NH3 über spezifischer 
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Abbildung 4.9: Röntgendiffraktogramme der Fe3O4-Proben 
Zusammenfassung der Ergebnisse der α-FeOOH-Proben 
Acht unterschiedliche α-FeOOH-Proben sind im Rahmen der physikalisch-
chemischen Charakterisierung untersucht worden. Die aus der PXRD erhalten Kris-
tallinitäten variieren zwischen 30-70 %. Zwei der Proben weisen neben α-FeOOH 
zwischen 16 und 37 % α-Fe2O3 auf. Die BET-Oberflächen als auch Porenvolumina 
zeigen eine große Brandbreite von 77 bis 179 m²/g bzw. 0,38 bis 1,29 cm³/g. Damit 
einhergehend liegt der mittlere Porenradius zwischen 12 bis 173 nm. Der Anteil der 
Makroporen beläuft sich auf 4,3 bis 90,5 %, jener der Mesoporen auf 2,4 bis 90,1 % 
(Rest wiederum Mikroporen). Die pH-Werte schwanken im leicht sauren Bereich 
zwischen 4,3-6,8. Der von BRØNSTED-sauren Zentren desorbierte NH3 ist mit 26 bis 
91 µmol/g sowie der der LEWIS-sauren Zentren mit 33 bis 128 µmol/g gemessen 
worden. 
 
Abbildung 4.10: NH3-TPD-Profile der untersuchten α-FeOOH-Proben 
 






































4 Evaluierung verschiedener Eisenoxid/-hydroxid-Adsorbentien zur alternierenden 
Schwefelwasserstoff- und Sauerstoffentfernung 
73 
 
Abbildung 4.11: Porenvoulmina und desorbierte Menge an NH3 über spezifischer 
Oberfläche der α-FeOOH-Proben 
 
 
Abbildung 4.12: Röntgendiffraktogramme der α-FeOOH-Proben 
Zusammenfassung der Ergebnisse der β-FeOOH-Probe 
Das Ergebnis der PXRD der β-FeOOH-Probe zeigt eine nahezu vollständige Rein-
heit des Materials bei einer vergleichsweise hohen Kristallinität von 70 %. Die spezi-
fische Oberfläche beträgt 106 m²/g bei einem ebenfalls vergleichsweise hohen spe-
zifischen Porenvolumen von 1,47 cm³/g. Der mittlere Porenradius ist mit 43 nm be-
stimmt worden, wobei sich der Anteil an Makroporen zu 56,0 % und jener der Me-
soporen zu 36,7 % ergibst (Rest Mikroporen). Der pH-Wert der Probe liegt im sau-
ren Milieu bei 3,1. Die im Rahmen der NH3-TPD desorbierte Menge an NH3 beträgt 
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Abbildung 4.13: NH3-TPD-Profil der untersuchten β-FeOOH-Probe 
 
 
Abbildung 4.14: Porenvoulmina und desorbierte Menge an NH3 über spezifischer 
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Abbildung 4.15: Röntgendiffraktogramm der β-FeOOH-Probe 
Zusammenfassung der Ergebnisse der γ-FeOOH-Probe 
Ebenfalls eine γ-FeOOH Probe ist im Rahmen dieser Arbeit untersucht worden. Die 
PXRD weist eine hohe Reinheit des Materials bei einer Kristallinität von 65 % auf. 
Die BET-Oberfläche ist für die Eisenoxidhydroxide vergleichsweise hoch bei 
163 m²/g. Die Messung des spezifischen Porenvolumens ergibt dagegen einen rela-
tiv niedrigen Wert mit 0,69 cm³/g. Die Probe weist einen mittleren Porenradius von 
25 nm auf, wobei ca. 29,1 % Makroporen sowie 63,4 % Mesoporen festzustellen 
sind (Rest wiederum als Mikroporen berechnet). Der pH-Wert beträgt 5,0 und liegt 
somit im leicht sauren Milieu. Die desorbierte Menge an Ammoniak beträgt 
74 µmol/g (BAS) sowie 116 µmol/g (LAS). 
 
Abbildung 4.16: NH3-TPD-Profil der untersuchten γ-FeOOH-Probe 
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γ-FeOOH-163-190 
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Abbildung 4.17: Porenvoulmina und desorbierte Menge an NH3 über spezifischer 
Oberfläche der γ-FeOOH-Probe 
 
 
Abbildung 4.18: Röntgendiffraktogramm der γ-FeOOH-Probe 
Zusammenfassung der Ergebnisse der Ferrihydrit-Proben 
Drei verschiedene Ferrihyrite (angenommene, vereinfachte Summenformen: 
Fe(OH)3) sind im Rahmen dieser Arbeit untersucht worden. Die Ergebnisse der 
PXRD zeigen sehr niedrige Kristallinitäten von 10 bis 20 %. Dagegen sind die spezi-
fischen Oberflächen von 258 bis 301 m²/g sehr hoch im Vergleich aller untersuchten 
Proben. Die Porenvolumina variieren zwischen 0,51 und 0,57 cm³/g. Der Anteil der 
Makroporen liegt zwischen 1,4 und 26,7 % und jener der Mesoporen zwischen 44,6 
und 72,5 % (Rest Mikroporen). Die pH-Werte sind mit 6,9-7,4 festgestellt worden. 
Die desorbierten Mengen an NH3 liegen für BAS zwischen 115 und 169 µmol/g, die 
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Abbildung 4.19: NH3-TPD-Profile der untersuchten Fe(OH)3-Proben 
 
 
Abbildung 4.20: Porenvoulmina und desorbierte Menge an NH3 über spezifischer 
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Abbildung 4.21: Röntgendiffraktogramme der Fe(OH)3-Proben 
Zusammenfassung der Ergebnisse der Alumina-geträgerten Eisenoxide 
Zwei verschiedene Alumina-geträgerte Eisenoxide (0,1 Fe/Al2O3 sowie 18 Fe/Al2O3) 
sind im Rahmen dieser Arbeit untersucht worden. Die Kristallinität liegt zwischen 70 
und 80 % und resultiert im Wesentlichen aus dem Trägermaterial. Die BET-
Oberfläche ist mit 175 m²/g und 215 m²/g vergleichsweise hoch, jedoch wiederum 
auf den Träger zurückzuführen. Das spezifische Porenvolumen liegt bei 0,55 cm³/g 
bzw. 0,76 cm³/g mit einem mittleren Porenradius von 13 bzw. 20 nm. Für die Mak-
roporen ist ein Anteil von 42,9 % bzw. 45,3 % und für die Mesoporen von 19,1 % 
sowie 33,7 % festgestellt worden (Rest Mikroporen). Die pH-Werte liegen im leicht 
sauren Bereich bei 4,8 sowie 6,4. Die desorbierte Menge an NH3 beträgt 34 und 
38 µmol/g (BAS) sowie 82 und 88 µmol/g (LAS). 
 
Abbildung 4.22: NH3-TPD-Profile der untersuchten Alumina-geträgerten Eisenoxid-
Proben 
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0,1Fe/Al2O3-215-126
18Fe/Al2O3-175-116
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Abbildung 4.23: Porenvoulmina und desorbierte Menge an NH3 über spezifischer 
Oberfläche der Alumina-geträgerten Eisenoxid-Proben 
 
 
Abbildung 4.24: Röngtendiffrraktogramme der Alumina-geträgerten Eisenoxid-
Proben 
Zusammenfassung des Mischoxides 
Als Mischoxid ist ein Mn-Ferrit im Rahmen dieser Arbeit untersucht worden. Der 
Mangananteil resultierend aus den PXRD-Messungen ergibt 8,4 %, die Kristallinität 
70%. Die spezifische Oberfläche des Materials wird mit 11 m²/g bei einem ver-
gleichsweise geringen spezifischen Porenvolumen von 0,47 cm³/g bestimmt. Der 
mittlere Porenradius beträgt 147 nm. Der Anteil an Makroporen ist 80,8 % sowie 
jener der Mesoporen 0,5 % (Rest wiederum als Mikroporen deklariert). Die Messung 
des pH-Wertes ergibt 6,2. Die desorbierten Menge an NH3 beträgt für BAS 7 µmol/g 
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Abbildung 4.25: NH3-TPD-Profil der untersuchten Mn-Ferrit-Probe 
 
Abbildung 4.26: Porenvoulmina und desorbierte Menge an NH3 über spezifischer 
Oberfläche der Mn-Ferrit-Probe 
Zusammenfassung der Ergebnisse der physikalisch-chemischen Charakterisierung 
In der folgenden Tabelle 4.1 sind die Ergebnisse der physikalisch-chemischen Cha-
rakterisierung zusammenfassend dargestellt. Für die detaillierten Ergebnisse sei auf 
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Tabelle 4.1: Zusammenfassung der Ergebnisse der physikalisch-chemischen 
































































56,0 29,1 1,4-26,7 42,9-
45,3 
80,8 



















12-173 43 25 4-12 13-20 147 
nNH3(des),BAS 
/ µmol/g 
9-71 15-26 7-74 26-91 110 74 115-169 34-38 7 
nNH3(des),LAS 
/ µmol/g 
0-104 16-52 15-80 33-128 28 116 265-376 82-88 0 
 
4.2 Untersuchungen von Aktivität und Kapazität ver-
schiedener Eisenoxid/-hydroxide gegenüber H2S 
und O2 
4.2.1 Versuchsplanung und -bedingungen 
Zur Vereinheitlichung der Versuchsbedingungen der Untersuchungen der Aktivität 
und Kapazität verschiedener Eisenoxide gegenüber H2S und O2, im Folgenden auch 
als Screening bezeichnet, werden Standard-Versuchsparameter in Hinblick auf die 
H2S- und O2-Adsorption sowie ein zugehöriger Versuchsablauf festgelegt (siehe 
Tabelle 4.2). 
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Tabelle 4.2: Standard-Versuchsparameter der H2S-/O2-Adsorption (Gesamtvolu-
menstrom beträgt 1000 ml/min, m = 1000 mg, dK = 250-500 µm) 
Um die Vergleichbarkeit der Versuche zur O2-Adsorption garantieren zu können, 
müssen einheitliche Bedingungen für die H2S-Adsorption geschaffen werden. Dies 
kann zum einen durch die Einstellung der Gleichgewichtsbeladung X0,95 (c/c0 = 0,95) 
bzw. durch Vereinheitlichung der Versuchszeit erzielt werden. 
Für die Versuche wird für die H2S-Adsorption eine einheitliche Versuchszeit von 




Temperatur T Zeitdauer t 
Ausheizen N2 
(H2O-gesättigt, yH2O = ) 
80 °C 15 min 
Sättigen N2 + 2000 ppm H2S im 
Bypass zum Reaktor 
(H2O-gesättigt) 
35 °C 5 min 
H2S-Entfernung N2 + 2000 ppm H2S 
(H2O-gesättigt) 





35 °C bis yH2S = 0 
Aufheizen N2 
(H2O-gesättigt) 
60 °C Bis TR = 60 °C 
O2-Entfernung N2 + 5000 ppm O2 
(H2O-gesättigt) 
60 °C Gleichgewicht bzw. 
vorgegebene Ver-
suchszeit 




35 °C 15 min 
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4.2.2  Versuchsdurchführung und –auswertung 
In der folgenden Abbildung 4.27 sind die Ergebnisse der Voruntersuchungen der 
o.s. Materialien dargestellt. 
  
Abbildung 4.27: Ergebnisse des Screenings: Durchbruchsbeladung (links) und Be-
ladungen nach Ende der Versuchszeit (rechts) von H2S und O2 an 
den untersuchten Proben (mAds = 1 g, F = 1000 ml/min, cH2S,0 = 
2000 vppm, TH2S = 35 °C, cO2,0 = 5000 vppm, TO2 = 60 °C) 
Die Stöchiometrie der Reaktion von H2S mit O2 ist korrespondierend zu Glei-
chung 1.1 H2S:O2 = 2:1. Abbildung 4.27 (links) zeigt, dass das Verhältnis zum Zeit-
punkt des Durchbruchs von Sauerstoffe nahezu alle Proben unterhalb der stöchio-
metrischen Linie liegen, was auf eine unvollständige Reoxidation der sulfidierten 
Materialien hindeutet. Bei längerer Versuchszeit (20 Minuten) liegen die H2S/O2-
Verhältnisse jedoch nahe an der Stöchiometrie oder überschreiten diese sogar ge-
ringfügig (Abbildung 4.27, rechts). Dieser Effekt beinhaltet eine überstöchiometri-
sche Sauerstoffaufnahme, die mit der Bildung oxidierter Schwefelspezies wie Sulfa-
ten interpretiert werden kann. Andererseits ist die beispielsweise für die Eisenoxid-
hydroxide β-FeOOH (molares H2S/O2-Verhältnis: ca. 4,4) und γ-FeOOH (molares 
H2S/O2-Verhältnis: ca. 4,9) auch nach dieser längeren Versuchszeit ein deutlicher 
Unterschied zur theoretischen Stöchiometrie zu erkennen, was wiederum auf eine 
unvollständige Reoxidation hinweist. Der berechnete Umsatz des besten Fer-
rihydrits beträgt ungefähr 35%, während sie für das beste α-FeOOH ungefähr 16% 
beträgt.  
Es bleibt festzuhalten, dass die Ferrihydride als auch die α-FeOOH Materialien am 
besten geeigneten Materialien, gefolgt von den weiteren Eisenoxidhydroxiden, Ei-
senoxiden, Alumina-geträgerte Systeme sowie Mischoxiden für die kombinierte H2S- 
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Für die nachfolgenden mechanistischen Untersuchungen sowie Detailexperimente 
zur Beurteilung der Aktivität und Kapazität der Materialien gegenüber H2S und O2 
werden drei repräsentative Referenzmaterialien für Eisenoxide – α-Fe2O3-19-11 
(ChemPur), Für Eisenoxidhydroxide - α-FeOOH-164-138 (LANXESS) sowie für Ei-
senhydroxide - Fe(OH)3-258-411 (LANXESS) ausgewählt. Die Auswahl dieser Ad-
sorbentien erfolgt auf Basis der oben dargestellten Ergebnisse physikalisch-
chemischen Charakterisierung sowie der korrespondierenden Untersuchungen zum 
Durchbruchsverhalten. 
Die folgende Abbildung 4.28 stellt exemplarisch die Durchbruchskurven für H2S und 
O2 für drei untersuchte Materialien dar. 
 
Abbildung 4.28: Exemplarische Durchbruchskurven für H2S und O2 an α-FeOOH-64-
138, Fe(OH)3-258-411 und α-Fe2O3-19-11 (mAds = 1 g, F = 1000 ml/min, 
cH2S,0 = 2000 ppm, TH2S = 35 °C, cO2,0 = 5000 ppm, TO2 = 60 °C) 
Deutlich zu erkennen ist, dass die Form der DBK stark von der idealen S-Kurve der 
reinen Physisorption abweicht (vgl. Kapitel 2.1.1 oder [29]). Die berechneten Bela-
dungen bei Durchbruch sowie nach Versuchsende sind der folgenden Tabelle 4.3 
zu entnehmen.  


















t / s 
 α-FeOOH-164-138 α-Fe2O3-19-11 Fe(OH)3-258-411 
XDB,H2S / mg(H2S)/g 33,3 4,1 n.e. 
XEnde,H2S / mg(H2S)/g 93,6 12,8 167,7 
XDB,O2 / mg(O2)/g 27,9 1,8 32,0 
XEnde,O2 / mg(O2)/g 50,5 12,8 51,9 
- α-FeOOH (H2S) 
-- α-FeOOH (O2) 
- Fe(OH)3 (H2S) 
-- Fe(OH)3 (O2) 
- α-Fe2O3 (H2S) 
-- α-Fe2O3 (O2) 
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4.3 Diskussion der Ergebnisse – Kombination der 
physikalisch-chemischen Eigenschaften und Ka-
pazität der Eisenoxide/-hydroxide gegenüber H2S 
und O2 
Zur Ermittlung der Beziehungen zwischen physikalisch-chemischen Eigenschaften  
oder Struktur und Aktivität/ Kapazität der Adsorbentien gegenüber H2S und O2 wer-
den die physikalisch-chemischen Eigenschaften gegenüber den Durchbruchsbela-
dungen bzw. Endbeladung für Schwefelwasserstoff und Sauerstoff betrachtet. Die 
Durchbruchsbeladung ist, wie bereits erwähnt, neben der Durchbruchszeit die wich-
tige und entscheidende Kenngröße zur Auslegung industrieller Adsorber. 
Struktur-Aktivitäts-Korrelationen für azide Zentren 
Die folgende Abbildung 4.29 zeigt die Korrelationen zwischen der desorbierten 
Stoffmenge an Ammoniak sowie den Beladungen der Adsorbentien mit H2S bzw. O2 
zu Versuchsende (60 bzw. 20 min). 
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Abbildung 4.29: Struktur-Aktivitäts-Korrelation bzgl. desorbierter Stoffmenge an NH3 
von BAS (oben) und LAS (unten) (links: H2S-Beladung, rechts: O2-
Beladung) 
Deutlich zu erkennen ist, dass mit größeren Mengen an chemi- bzw. desorbiertem 
Ammoniak die Beladungen steigen. Es bleibt festzuhalten, dass für die H2S Adsorp-
tion eine hohe Performance zu erwarten ist, wenn das Material eine Gesamtmenge 
an BAS und LAS größer als 100 µmol/g aufweist. Insbesondere die Fe(OH)3-Proben 
weisen sowohl sehr hohe Beladungen an H2S X60min,H2S zwischen 160 und 
168 mg(H2S)/g als auch die höchste Anzahl an sauren und basische Zentren mit bis 
zu 412 µmol(NH3)/g auf. Es bleibt festzuhalten, dass die H2S/O2-Aufnahme nicht nur 
auf Materialoberfläche limitiert ist, da die Monolayerbeladung deutlich überschritten 
wird. Zudem sind für die α-FeOOH-Proben hohe Beladungen an H2S (94 mg(H2S)/g) 
als auch desorbierte Mengen an NH3 (138 µmol(NH3)/g) festzustellen. Dieselben 
Trends sind auch bei der Adsorption von O2 zu beobachten. 
Die Korrelation der Menge an desorbiertem Ammoniak mit der spezifischen Oberflä-
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Abbildung 4.30: Korrelation von desorbierter Stoffmenge an NH3 über SBET 
Obwohl die H2S- und O2-Adsorptionsleistung augenscheinlich mit der Gesamtzahl 
der Säurezentren zusammenhängt, besteht unter Berücksichtigung ihrer Oberflä-
chenkonzentration, die sich auf die Oberfläche der jeweiligen Probe bezieht, keine 
aussagekräftige Korrelation. 
Struktur-Aktivitäts-Korrelationen für den pH-Wert 
Der pH-Wert wird in der Lösung der Pulver in destilliertem Wasser mittels einer pH- 
Elektrode bestimmt. 
 
Abbildung 4.31: Struktur-Aktivitäts-Korrelation bzgl. pH-Wert (links: H2S-Beladung, 
rechts: O2-Beladung) 
Die Korrelation zeigt, dass saure pH-Werte der Materialien einen negativen Einfluss 
auf die Durchbruchsbeladungen aufweisen. Die höchsten Beladungen werden bei 
neutralem bis leicht alkalischem pH-Wert (um 7…7,5) gemessen, was ebenfalls von 
SIMON und REICHELT diskutiert wird [68]. Von KOHL werden optimale pH-Werte der 
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Diese Ergebnisse zeigen zudem, dass die für H2S- und die anschließende O2-
Adsorption relevanten, reaktiven Zentren nicht stark mit H2O reagieren, was zu ei-
nem sauren oder alkalischen pH-Wert führen würde [107,145]. 
Struktur-Aktivitäts-Korrelationen für die spezifische Oberfläche nach BET 
Die Ermittlung der BET-Oberfläche (SBET) erfolgt mit Hilfe der N2-
Physisorption.Abbildung 4.32 stellt die Beladungen den jeweiligen BET-Oberflächen 
gegenüber. 
 
Abbildung 4.32: Struktur-Aktivitäts-Korrelation bzgl. SBET (links: H2S-Beladung, 
rechts: O2-Beladung) 
Deutlich zu erkennen ist, dass mit steigender spezifischer Oberfläche die Durch-
bruchsbeladungen an H2S und O2 zunehmen. Dies könnte damit erklärt werden, 
dass mit steigender Oberfläche auch die Anzahl an aktiven Zentren zunimmt. Eine 
Ausnahme bilden hier jedoch die Fe/Al2O3-Proben, da die BET-Oberfläche haupt-
sächlich vom Al2O3-Träger breitgestellt wird, welcher an der Adsorption von H2S und 
O2 jedoch nicht wesentlich beteiligt ist.  
H2S wird möglicherweise an BRØNSTED-sauren Zentren (BAS) durch die Wechsel-
wirkung des elektropositiven Wasserstoffs (H) der OH--Oberflächengruppe mit dem 
elektronegativen Schwefel (S) adsorbiert, während die Wechselwirkung der freien 
Elektronenpaare des Sauerstoffs der OH--Gruppe (LEWIS-basische Zentren) mit 
dem elektropositiven Wasserstoff von H2S erfolgen kann [86]. Darüber hinaus ist die 
Adsorption von H2S durch Koordination an Oberflächenstellen von LEWIS-basischen 
Oxiden wahrscheinlich. Auch LEWIS-saure Fe3+- oder Fe2+-Zentren sind als Adsorp-
tionszentren denkbar, die mit der Koordination von LEWIS-basischen freien Elektro-
nenpaaren von H2S assoziiert sind. Somit wirken die sowohl saure und basische 
Oberflächenzentren der Adsorbentien offensichtlich als Ankerzentren für die Adsorp-
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BAS nach Adsorption von Wasser oder H2S an der Metalloxidoberfläche denkbar 
[92]. Die Bindung an Defektstellen der Materialoberfläche wird in der Literatur eben-
falls diskutiert [12,86]. Zusammengefasst ist eine hohe spezifische Oberfläche eine 
notwendige Materialeigenschaft für die effiziente Chemisorption des Adsorptivs. 
Struktur-Aktivitäts-Korrelationen für die Porenradienverteilung und mittlerer Poren-
radius 
Die Porenradienverteilung sowie der daraus resultierende mittlere Porenradius wer-
den mit Hilfe der Quecksilber-Porosimetrie ermittelt (vgl. Punkt 3.2). Die Makro- und 
Mesoporen können mit Hilfe der Hg-Porosimetrie ermittelt werden, wohingegen die 
Mikroporen als Restrechnung einbezogen werden. 
 
Abbildung 4.33: Struktur-Aktivitäts-Korrelation bzgl. des Anteils an Meso- und Mik-
roporen (links: H2S-Beladung, rechts: O2-Beladung) 
 
 
Abbildung 4.34: Struktur-Aktivitäts-Korrelation bzgl. des mittleren Porenradius 
(links: H2S-Beladung, rechts: O2-Beladung) 
Zu erkennen ist, dass mit sinkendem mittleren Porenradius bzw. erhöhtem Anteil an 
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gebnis ist korrespondierend zur Korrelation mit der spezifischen Oberfläche, da die-
se insbesondere aus der Oberfläche der Meso- und Mikroporen resultiert. Nichts-
destotrotz ist ein hoher Anteil an Mikroporen nicht zwangsläufig mit hohen H2S- 
bzw. O2-Beladungen der Materialien zu korrelieren, da der während der Reaktionen 
gebildete elementare Schwefel im Porensystem verbleibt, Poren zum Teil ver-
schließt und die aktiven Zentren somit unzugänglich macht. 
Struktur-Aktivitäts-Korrelationen für die Kristallinität 
Die Kristallinität nach RIETVELD (vgl. Punkt 3.4) wird durch Pulver-Röntgendiffraktion 
(PXRD) ermittelt. In Abbildung 4.35 ist die Beziehung zwischen den H2S- und O2-
Beladungen und der Kristallinität dargestellt. 
 
Abbildung 4.35: Struktur-Aktivitäts-Korrelation bzgl. Kristallinität (links: H2S-
Beladung, rechts: O2-Beladung) 
Die Korrelation zeigt, dass mit sinkender Kristallinität die Durchbruchsbeladungen 
an H2S und O2 ansteigen. Die Defektstellen der Materialoberfläche der amorphen 
bzw. gering kristallinen Materialien dienen als Adsorptionszentrum für die Initialad-
sorption und sind daher von Vorteil [12,86]. Sie sind zumeist in ein oder zwei Grö-
ßenordnungen geringer Anzahl als reguläre Oberflächenzentren (BAS oder LAS) 
vorhanden, ihre Reaktivität ist jedoch zum Teil wesentlich höher [86]. Während der 
H2S-Adsorption nimmt die Kristallinität der Materialoberfläche aufgrund der Bildung 
von FeS weiter ab, was im Rahmen der mechanistischen Untersuchungen, insbe-
sondere der Laser Raman-Spektroskopie, beobachtet wird (Details siehe Punkt 5.2). 
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4.4 Zusammenfassung und Ableitung von Ansätzen 
zur Verbesserung der strukturellen Eigenschaften 
Aus den oben ausgewerteten Struktur-Aktivitäts-Korrelationen wird abgeleitet, dass 
die H2S- und O2-Aufnahme mit der Anzahl der sauren / basischen Zentren der Pro-
ben zusammenhängt, was wiederum eng mit der BET-Oberfläche sowie dem Volu-
men der Mikro-/ Mesoporen und kleine Porengrößen korreliert. Zusammenfassend 
lassen sich die bestimmenden Materialeigenschaften anhand der Struktur-Aktivitäts-
Korrelationen wie folgt ableiten: 
 
Abbildung 4.36: Bestimmende Materialeigenschaften für die H2S-/O2-Sorption an 
Eisenoxiden 
Es sollte jedoch festgehalten werden, dass die Umwandlung nicht auf die Proben-
oberfläche beschränkt ist (Abbildung 4.37), da die Menge an umgesetztem H2S und 
O2 jene der sauren / basischen Zentren der Oberfläche (Abbildung 4.29) stark über-
steigt. Exemplarisch ist die H2S-Beladung der besten Fe(OH)3-Probe 
(4920 µmol(H2S)/g) etwa 10-mal höher als die theoretische Monoschichtbedeckung 
(ca. 500 µmol/g). Es ist daher davon auszugehen, dass die anfängliche Wechsel-
wirkung von H2S mit dem Adsorbens an den relevanten Oberflächenzentren statt-
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Abbildung 4.37: Korrelation zwischen BAS/LAS und H2S-Kapazität sowie möglicher 
Monolayer-Beladung der Materialoberfläche 
Die besten Eisenoxid/-hydroxide, welche sich aus den Ergebnissen ableiten, sind 
Fe(OH)3 sowie α-FeOOH. Eine pauschale Aussage über die Eignung zur Abreiche-
rung von Schwefelwasserstoff bzw. Sauerstoff kann jedoch nicht gegeben werden, 
da alle Materialeigenschaften in Kombination betrachtet werden müssen. So spielt 
beispielsweise auch das Syntheseverfahren oder die Behandlung der Materialien 
(z. B. thermische Behandlung, wie Kalzinierung) eine entscheidende Rolle zur Ein-
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5 Aufklärung des Reaktionsmechanismus 
Zur Untersuchung der ablaufenden Reaktionsmechanismen der H2S-Adsorption und 
Reaktion auf Eisenoxid- Materialien sowie der nachfolgenden O2-Adsorption und 
Reaktion an H2S-behandelten Eisenoxid-Materialien kommen in-situ spektroskopi-
sche Methoden, insbesondere DRIFT- und Laser-Raman-Spektroskopie, zum Ein-
satz. Korrespondierend werden ebenso IR-Transmissions- sowie XRD-Messungen 
durchgeführt. Diese Untersuchungen werden im Hinblick auf Temperatur und Gas-
zusammensetzung unter typischen Arbeitsbedingungen, d.h. vergleichbar mit jenen 
der Durchbruchsversuche (vgl. Kapitel 4.2), der Eisenoxid-Asorbentien durchge-
führt.  
Als Referenzmaterialien für die weiterführenden mechanistischen Untersuchungen 
werden für Eisenoxide – α-Fe2O3-19-11 (ChemPur), Für Eisenoxidhydroxide – 
α-FeOOH-164-138 (LANXESS) sowie für Eisenhydroxide - Fe(OH)3-258-411 (LAN-
XESS) ausgewählt. Die Auswahl erfolgt auf Basis der gewonnenen Erkenntnisse 
der Struktur-Aktivitäts-Korrelationen und zugehöriger Auswertung (vgl. Kapitel 14.3, 
4.3 sowie 4.4) 
5.1 DRIFT-Spektroskopie der H2S- und O2-Adsorption 
5.1.1 Untersuchung der H2S-Adsorption an Referenzmateria-
lien mittels DRIFTS 
Die DRIFT-Spektroskopie der H2S-Adsorption der Referenzmaterialien erfolgt ge-
mäß Versuchsablauf nach Punkt 3.7. 
H2S-Adsorption an α-FeOOH 
Die DRIFT-Spektren der H2S-Adsorption am ausgewählten α-FeOOH-164-138 sind 
in der folgenden Abbildung 5.1 bis zu einer Expositionszeit von 150 min dargestellt. 




Abbildung 5.1: DRIFT-Spektren bei der Adsorption von H2S auf α-FeOOH-164-138 
(Zur besseren Darstellung in Bereiche unterteilt; F = 200 ml/min, cH2S 
= 100 ppm, T = 50 °C) 
Die Interaktion von H2S mit der Materialoberfläche zeigt eine schwache Schulter bei 
2520 cm-1 (ν(SH)), welche der Streckschwingung der SH--Gruppe von dissoziativ 
gebundenen H2S-Spezies zugeordnet werden können [12,86]. Die Bildung der SH-
Streckschwingung tritt bis zu einer Versuchszeit von ca. 45 min auf und nimmt an-
schließend bis zum Versuchsende leicht ab. Da H2S amphoter ist, wird angenom-
men, dass potenziell alle Arten von Adsorptionsstellen an seiner Chemisorption be-
teiligt sind (BRØNSTED-/LEWIS-saure Zentren, BRØNSTED-/LEWIS-basische Zentren 
sowie Defektstellen, vgl. auch Punkt 2.3 und [86]).  
Zudem ist bei der Exposition von H2S an die α-FeOOH-Oberfläche eine sofortige 
Bildung von Wasser zu beobachten, welche durch eine schwache Bande um 
1620 cm-1 (δ(HOH)) sowie 3490 cm-1/ 3575 cm-1 (isolierte ν(OH)) repräsentiert wird 
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2600 cm-1, welche ebenfalls auf OH--Streckschwingungen mit deutlichen Wasser-
stoffbrückenbindungen zurückzuführen sind [44]. Diese Banden nehmen bis zu ei-
ner Reaktionszeit von 45 min - korrespondierend zu den SH-
Streckschwingungen - kontinuierlich zu und im weiteren Verlauf der Reaktion wiede-
rum ab. Zudem entsteht eine breite Absorptionsbande im Bereich von 2550 bis 
1800 cm-1 bis zu einer Versuchszeit von 45 min. Zur Aufklärung ist ein Vergleich 
zwischen reinem und mit 0,1 M Schwefelsäure-behandeltem α-FeOOH-Probe (Zu-
gabe von zwei Tropfen vor Versuchsdurchführung auf die Probenoberfläche) ange-
stellt worden. Das Ergebnis ist der folgenden Abbildung 5.2 (rechts) zu entnehmen. 
  
Abbildung 5.2: IR-Transmissionsspektrum von α-FeOOH-164-138 (links) und IR-
Absorptionsspektrum von 0,1 M H2SO4 auf α-FeOOH-164-138) 
(rechts, rot) 
Es zeigt sich zwischen 2200 bis 1800 cm-1 ebenfalls eine Bande im entsprechenden 
Wellenzahlenbereich, welche auf die Bindung von Hydrogensulfat-ähnlichen Ober-
flächenspezies hindeutet, was bei infrarotspektroskopischen Untersuchungen an 
flüssigen SO3-H2O-Systemen von STOPPERKA mit OH--Streckschwingung zwischen 
2200 und 1800 cm-1 (ν(OH)) interpretiert wird [147]. Zudem sind weitere Sulfat-
typische Banden bei 1280, 1200, 1120 und 1050 cm-1 zu beobachten ((ν3(SO4)). 
Zu Beginn der Reaktion kann die Bildung weitere Absorptionsbanden bei 1200, 
1100, 930 (δ(OH)) und 850 cm-1 (γ(OH)) beobachtet werden, deren Intensität bis zur 
Versuchszeit von 45 min zunimmt (Abbildung 5.1, unten) [44,148]. Zeitgleich mit der 
Abnahme der Bandintensität nach 45 min entstehen neue Absorptionsbanden bei 
1270, 1240 (Schulter), 1150, und 1050 cm-1, welche in der Literatur mit asymmetri-
schen Schwingungen bidentate Sulfat-Spezies in Verbindung gebracht werden 
(ν3(SO4)) [44,86,147,149–151]. Sulfat-Spezies können prinzipiell in freier oder koor-
dinierter Form an der Materialoberfläche vorliegen. Das freie SO42- besitzt eine tet-
ragonale Symmetrie (Td), wobei nur vier Schwingungsmodi IR-aktiv sind ((ν3(SO) 
sowie (ν4(SO2)). Durch Protonierung oder Komplexierung des tetragonalen Sulfats 
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malerweise IR-inaktive ν1(SO4) aktiv. Zudem erfolgt eine Aufspaltung der ν3(SO4)-
Bande in Abhängigkeit von der auf der Materialoberfläche gebildeten Symmetrie in 
monodetat (Cv3), bidentat oder gebrückt (jeweils Cv2) mit zugehörigen zwei oder drei 
verschiedenen Banden [151]. Die Aufspaltung der Streckschwingungen der Sulfat-
komplexe wurde von HUG und PEAK bei Untersuchung der SO42--Adsorption an ver-
schiedenen Eisenoxiden genauer untersucht [151,152]. In der folgenden 
Abbildung 5.3 ist die Zusammenfassung der relevanten Ergebnisse dargestellt. 
 
α-FeOOH SO4 980 1050 1130 1250 
α-Fe2O3 SO4 (trocken) 970 1040 1128 1200 
α-Fe2O3 SO4 (feucht) 976 1080 1128  
α-Fe2O3 SO4 (Vakuum) 950 1030 1131 1245 
Abbildung 5.3: Beziehung zwischen der Molekülsymmetrie von Sulfatkomplexen 
mit zugehörigen IR-Banden bei unterschiedlichen Reaktionsbedin-
gungen (eigene Darstellung nach [151,152], in cm-1) 
Darüber hinaus könnte es möglich sein, dass die Bande um 1150 cm-1 das Resultat 
einer Wasserstoffbindung zwischen einem Sauerstoffatom einer gebildeten mono-
dentaten Sulfatstruktur und einer benachbarten Oberflächenstelle ist. Dies steht 
auch im Einklang Literaturergebnissen zur Sulfatadsorption an Eisenoxiden, die von 
PARFITT und SMART ausführlich diskutiert wird [153–155]. 
In Abbildung 5.4 sind mögliche Strukturen der HSO4-- und SO42--Intermediate auf 
der Materialoberfläche während der H2S-Adsorption auf Basis der Erkenntnisse aus 
den DRIFT Spektren dargestellt. 
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Abbildung 5.4: Mögliche HSO4-- und SO42--Intermediate auf der α--Oberfläche wäh-
rend H2S-Adsorption 
Die Bildung ionischer Sulfate auf der Oberfläche wird ebenfalls von DAVYDOV ET AL. 
für die Reaktion von H2S mit Fe(OH)3 als auch α-Fe2O3 mittels Infrarotspektroskopie 
nachgewiesen [12]. Deren Ergebnisse können somit bestätigt werden. 
Die DRIFT-Spektren zeigen eine deutliche Abhängigkeit zwischen den Oberflä-
chenhydroxylgruppen und der Art und Weise der H2S-Adsorption sowie den resultie-
renden Intermediaten auf der Materialoberfläche auf (vgl. auch Kapitel 2.3). Die Ini-
tialadsorption von H2S findet bevorzugt unter Bildung von SH--Spezies, welche 
durch die Bande um 2550 cm-1 charakterisiert werden (ν(SH)), statt. Diese entste-
hen durch Dissoziation der H2S-Moleküle an BRØNSTED-sauren Oberflächenhydro-
xylgruppen sowie unter Bildung von Wasser (bis zu einer Versuchszeit von 45 min) 
[12,86,95]: 
𝐻2𝑆 + 𝑂𝐻𝑠𝑢𝑟𝑓
− → 𝐻2𝑂 + 𝑆𝐻𝑠𝑢𝑟𝑓




2− + 𝐻2𝑂 Gleichung 5.2 
DAVYDOV ET AL. beobachteten die Dissoziation von H2S unter sofortiger Bildung von 
Wasser ebenfalls bei der H2S-Adsorption an Ferrihydrit [12]. Darüber hinaus wird 
die Dehydrierung von H2S als erster Reaktionsschritt in quantenmechanischen Be-
rechnungen (DFT) von SONG ET AL. beschrieben [96].  
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H2S-Adsorption an Fe(OH)3 
Die DRIFT Spektren der H2S-Adsorption an Fe(OH)3-258-411 ist in der folgenden 
Abbildung 5.5 dargestellt. 
 
 
Abbildung 5.5: DRIFT-Spektren der Adsorption von H2S auf Fe(OH)3-258-411, oben: 
vollständiger Messbereich, unten: Fingerprint-Bereich (F = 
200 ml/min, cH2S = 100 ppm, T = 50 °C) 
Deutlich zu erkennen ist eine breite, wenn auch schwache Schwingungsbande zwi-
schen 3550 und 2560 cm-1, welche den Hydroxylgruppen zuzuordnen ist und bis zu 
einer Reaktionszeit von 45 min zunimmt [12]. Im Gegensatz zur H2S-Adsorption auf 
α-FeOOH können weder molekular adsorbierte H2S-Moleküle (ca. 1320 cm-1) noch 
dissoziative gebundene SH--Gruppen (ν(SH) ca. 2550 cm-1) detektiert werden. Es ist 
jedoch nicht auszuschließen, dass diese Spezies nur in geringen Intensitäten auftre-
ten und daher von breiten Banden in diesen Spektralbereichen überlagert werden. 
Die Abwesenheit der H2S- und HS--Adsorbate im DRIFT-Spektrum steht im Gegen-
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chen (X60min,H2S = 168 mg(H2S)/g) und kann auf die schnelle Dissoziation und Um-
setzung dieser Spezies an der Materialoberfläche zurückgeführt werden (H2S → SH- 
→ S2-). 
Nichtsdestotrotz kann die Bildung von Wasser beobachtet werden, welche durch die 
Zunahme der Banden bei 1620 und 3600 cm-1, stellvertretend für δ(HOH) und 
ν(OH), während der gesamten Versuchszeit zurückgeführt wird [156]. Korrespondie-
rend zur Veränderung der Materialoberfläche aufgrund der Reaktion von Oberflä-
chenhydroxylgruppen bildet sich ab einer Versuchszeit von ca. 45 min eine neue 
breite Bande zwischen 2900 und 1800 cm-1 aus. Diese wird analog zum α-FeOOH-
164-138 der OH-Streckschwingung (ν(OH)) der gebildeten Hydrogensulfat-
ähnlichen Oberflächenspezies [147]. Die Bildung der Sulfat-ähnlichen Oberflächen-
spezies kann ebenfalls im Bereich zwischen 1200 und 950 cm-1, wobei hier ein Peak 
bei ca. 985 cm-1 festzustellen ist (ν1(SO4) [148]). Eine Überlagerung von Banden in 
diesem Bereich mit HSO4--Spezies kann nicht ausgeschlossen werden, welche 
ebenfalls bei etwa 1200 und 1040 cm-1 typische Banden zeigen [157]. Im Gegensatz 
zu α-FeOOH tritt Hydrogensulfat jedoch nur auf der mit Schwefel angereicherten 
Probe auf, was auf eine Reaktion von Sulfatspezies mit Wasser hindeutet. Die Ban-
den bei 925 cm-1 (γ(OH)) und 820 cm-1 (δ(OH)) sind wiederum materialspezifischen 
OH--Gruppen zuzuordnen [148]. 
H2S-Adsorption an α-Fe2O3 
Die DIRFT-Spektren des α-Fe2O3-19-11 sind unter den gleichen Bedingungen wie 
jene für α-FeOOH-164-138 und Fe(OH)3-258-411 aufgenommen worden, wobei für 
die Vorbehandlung bzw. Desorption physisorbierter Spezies eine Temperatur auf 
T = 400 °C erhöht wurde. Die zugehörigen DRIFT Spektren sind der folgenden Ab-
bildung 5.6 zu entnehmen.  




Abbildung 5.6: DRIFT-Spektren der Adsorption von H2S auf α-Fe2O3-19-11, oben: 
vollständiger Messbereich, unten: Fingerprint-Bereich (F = 
200 ml/min, cH2S = 100 ppm, T = 50 °C) 
Analog zur H2S-Adsorption auf α-FeOOH-164-138 sind zwei Absorptionsbanden bei 
1310 cm-1 (δ(HSH)) sowie 2540 cm-1 (ν(SH))zu beobachten, welche molekular ge-
bundenem H2S und der Streckschwingung der SH--Gruppen zugeordnet werden 
[12,86]. Die Aufgabe von Schwefelwasserstoff auf α-Fe2O3 führt zu einer sofortigen 
Bildung von Wasser, welche durch die Deformationsschwingung bei 1620 cm-1 und 
der Valenzschwingung der OH--Gruppen bei 3650 cm-1 repräsentiert wird und mit 
fortwährender Versuchszeit zunehmen. Zusätzlich bildet sich eine breite Bande zwi-
schen 3420 und 2850 cm-1, welche auf die gebildeten Hydroxylgruppen an der Ma-
terialoberfläche bzw. Wasserstoffbrücken zwischen den Sauerstoffatomen der Mate-
rialoberfläche und H2S zurückzuführen ist [44,86]. Die Formation der Oberflächen-
hydroxylgruppen wird durch die molekulare Adsorption von H2S an den O2--Zentren 
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Gruppen ermöglicht. Zudem ist eine direkte Umwandlung der O2- bei H2S-Aufgabe 
in S2- denkbar [12]: 
𝐻2𝑆 + 𝑂𝑠𝑢𝑟𝑓
2− → 𝐻2𝑂 + 𝑆𝑠𝑢𝑟𝑓








2− + 𝐻2𝑂 Gleichung 5.5 
𝑆𝐻𝑠𝑢𝑟𝑓
− + 4 𝑂𝑠𝑢𝑟𝑓
2− → 𝐻𝑆𝑂4
− +  8 𝑒− Gleichung 5.6 
Bei Aufgabe von Schwefelsäure auf α-Fe2O3 Materialoberfläche kann wiederum die 
Bildung einer breiten Absorptionsbande zwischen 2850 und 1780 cm-1 (ν(OH)) beo-
bachtet werden, welche auf die Bildung von Hydrogensulfat-Spezies sowie der da-
mit verbunden Streckschwingung der OH--Gruppen zurückzuführen ist. 
Bei H2S-Adsorption bilden sich zwei weitere Banden bei 1040 cm-1 sowie 860 cm-1, 
welche bis zu einer Versuchszeit von 90 min zunehmen. Zudem sind zwei weitere 
Peaks bei 1130 und 1000 cm-1 ab einer Versuchszeit von 45 min zu beobachten, 
welche sich Sulfat ähnlichen Oberflächenspezies (ν1(SO4) und ν3(SO4)) zuordnen 
lassen [149,151,152]. Im Vergleich zu α-FeOOH und Ferrihydrit wird eine Verschie-
bung der Sulfatbanden zu niedrigeren Wellenzahlen von etwa 10 cm-1 beobachtet. 
Dieser Effekt ist auch in der Literatur beschrieben und wird durch eine leicht unter-
schiedliche Wechselwirkung der Sulfat-Ionen mit der jeweiligen Materialoberfläche 
erklärt [151]. 
Die DRIFT-Spektroskopie von H2S auf α-Fe2O3 liefert im Vergleich zu α-FeOOH und 
Fe(OH)3 deutlich geringere Absorptionsintensitäten, welche mit dem nicht Vorhan-
densein der inhärenten Oberflächenhydroxylgruppen – sprich BAS als Initialadsorp-
tionsstellen – begründet werden kann. Dies zeigt sich auch im Vergleich mit den 
BRØNSTED-sauren Zentren der Materialien (α-Fe2O3: 10,7 µmol/g zu α-FeOOH: 88,1 
bzw. Fe(OH)3: 115,1 µmol/g). Die Bildung von Wasser von Beginn der Reaktion wird 
daher über die molekulare Adsorption von H2S an der Materialoberfläche ermöglicht 
(ca. 1310 cm-1). Die darauf folgende Dissoziation führt zu einer Bildung von OH--
Gruppen, welche wiederum als Adsorptionszentren für H2S fungieren. Dennoch ist 
die Anzahl der so generierten Adsorptionszentren im Vergleich zu den beiden ande-
ren relativ gering, weshalb auch mit einer reduzierten H2S-Aufnahme zu rechnen ist. 
Dies spiegelt sich ebenfalls deutlich im Vergleich der Beladungskapazitäten der Ma-
terialien in Bezug auf Schwefelwasserstoff wider (vgl. Abbildung 4.28).  
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5.1.2 Untersuchung der O2-Adsorption an Referenzmaterialien 
mittels DRIFTS 
Die O2-Adsopriton bzw. Oxidation der H2S-vorbehandelten Materialen ist ebenfalls 
mithilfe der in situ DIRFT-Spektroskopie untersucht worden. Dafür wird vor Beginn 
der Messungen ein neuer Hintergrund aufgenommen, was die direkte Aufnahme der 
durch die O2-Adsorption verursachten Banden ermöglicht. Der Versuchsablauf er-
folgt gemäß Punkt 3.7. 
O2-Adsorption an H2S-vorbehandeltem α-FeOOH 
Die resultierenden DRIFT Spektren der O2-Adsorption auf H2S-vorbehandeltem 
α-FeOOH-164-138 sind in Abbildung 5.7 dargestellt. 
 
 
Abbildung 5.7: DRIFT-Spektren der Adsorption von O2 an H2S-vorbehandeltem 
α-FeOOH-164-138 (F = 200 ml/min, cO2 = 1 Vol.-%, T = 50 °C) 
Die Beaufschlagung der H2S-vorbehandelten α-FeOOH-164-138-Oberfläche führt 
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verdeutlicht den Verbrauch des an der Oberfläche gebunden Wassers während der 
Oxidation. Das korrespondierende IR-Transmissionsspektrum der oxidierten Probe 
zeigt jedoch keinerlei neu gebildete Banden, welche auf Oberflächenhydroxylgrup-
pen schließen lassen (Abbildung 5.8). Zu Beginn der Reaktion bildet sich eine breite 
Absorptionsbande zwischen 2750 und 1800 cm-1, deren Intensität bis zu einer Ver-
suchszeit von 45 min zunimmt. Diese Bande ist, wie bereits dargestellt, auf die OH- 
Streckschwingung (ν(OH)) der auf der Materialoberfläche gebildeten Hydrogensul-
fat-ähnlichen Spezies zurückzuführen [147].  
  
Abbildung 5.8: IR-Transmissionsspektrum von oxidiertem α-FeOOH-164-138 (links, 
rot) und im Vergleich mit dem Ausgangsmaterial (rechts, schwarz) 
Die Zugabe von O2 auf die H2S-vorbehandelte Probe zeigt einen deutlichen Doppel-
peak bei 1310 cm-1 (ν3(SO4)) und 1290 cm-1 (ν3(SO4)) sowie eine Schulter bei 
1240 cm-1 (ν3(SO4)), welche auf Sulfat-Spezies zurückzuführen sind. Eine Überlage-
rung mit ggf. an der Oberfläche adsorbiertem H2S (δ(HSH) bei ca. 1310-1320 cm-1) 
kann nicht komplett ausgeschlossen werden. Zusätzlich sind zwei intensive Peaks 
bei 1190 und 1050 cm-1 (ν3(SO4)) und eine breite Bande um 1000 cm-1 (ν1(SO4)) zu 
beobachten. Zudem zeigen natürlich vorkommende Sulfat-haltige Minerale, wie 
Schwertmannit (Fe8O8(OH)6-x(SO4)x · n H2O) ebenfalls eine differenzierte Aufspal-
tung der Sulfat-bezogenen Schwingungsbanden in ν1(SO4), ν3(SO4) und ν4(SO4), 
wie in der Literatur ausführlich dargestellt wird [148]. Es sollte erwähnt werden, dass 
eine Bildung von SO2 bei diesen Versuchsbedingungen vernachlässigt werden kann 
(erst bei T > 230…260 °C [101]), welches ebenfalls Banden in diesem Wellenzah-
lenbereich zeigt. 
Die Untersuchung des Oxidationsprozesses zeigt eine Rückreaktion der H2S-
vorbehandelten α-FeOOH-164-138-Oberfläche (S2-) zurück zum Oxidhydroxid, d.h. 
insbesondere die Bildung von OH--Gruppen, unter Verbrauch von Wasser, welches 
während der H2S-Adsorption gebildet worden ist (korrespondierende MS-
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𝑆𝑠𝑢𝑟𝑓
2− + 𝐻2𝑂 +
1
2
𝑂2 → 2 𝑂𝐻𝑠𝑢𝑟𝑓
−  + 𝑆𝑥 Gleichung 5.7 
Es kann angenommen werden, dass die verbleibende Wassermenge auf der Mate-
rialoberfläche nicht für eine vollständige Regeneration der Oberflächenhydro-
xylgruppen ausreicht, was wiederum mit den Ergebnissen der Durchbruchsversuche 
im Einklang steht (vgl. Punkt 6.1.4). Aufgrund der verringerten Anzahl an OH--
Gruppen ist die Bildung von Hydrogensulfat-ähnlichen Spezies nicht auszuschlie-
ßen. Diese Banden könnten aufgrund der Spaltung der Wassermoleküle sowie die 




−  Gleichung 5.8 
𝐻+ + 𝑆𝑠𝑢𝑟𝑓
2− → 𝑆𝐻𝑠𝑢𝑟𝑓
−  Gleichung 5.9 
𝑆𝐻𝑠𝑢𝑟𝑓
− + 4 𝑂𝑠𝑢𝑟𝑓
2− → 𝐻𝑆𝑂4
− + 8𝑒− Gleichung 5.10 
Die für SH- Gruppen typischen Banden bei 2520-2550 cm-1 (ν(SH)) werden jedoch 
im oben gezeigten Spektrum durch die breite Bande überlagert. Es ist lediglich eine 
sehr schwache Schulter bei 2520 cm-1 deutbar, welche nicht zur Interpretation der 
Ergebnisse dienen kann. Die fortwährende Reaktion der Oberfläche hin zur Hydro-
gensulfat-ähnlichen Struktur wird durch diese breite Bande charakterisiert. Zudem 
ist mit fortschreitender Reaktionszeit die Bildung mehrerer SO42--
Schwingungsbanden (ν1(SO4) und ν3(SO4)) zu beobachten (vgl. auch Abbil-
dung 5.9). Zudem ist eine Folgereaktion zur Oxidation der SH--Gruppen zu elemen-
tarem Schwefel denkbar. 
 
Abbildung 5.9: Mögliche Sulfat-Intermediate während der Reaktion von O2 mit der 
sulfidierten Eisenoxidoberfläche 
PIEPLU ET AL. haben zudem gezeigt, dass eine Bildung von Bulk-Sulfatkomplexen, 
repräsentiert durch eine Absorptionsbande bei 1377 cm-1, erst bei Temperaturen 
oberhalb von 300 °C bei der Oxidation von H2S-behandelten α-Fe2O3 Oberflächen 
stattfindet [158]. Dennoch konnten bei diesen IR-spektroskopischen Messungen 
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ebenfalls Sulfat-ähnliche Oberflächenspezies bereits bei Raumtemperatur festge-
stellt werden. 
Zu ähnlichen Ergebnissen kommen HAN ET AL., welche die Materialveränderung 
Schwefelbeladener kommerzieller Eisenoxide bei verschiedenen Kalzinierungstem-
peraturen mithilfe von XANES untersuchten (Abbildung 5.10) [111].  
 
Abbildung 5.10: S K-edge XANES Spektren Schwefelbeladener kommerzieller Eisen-
oxide bei verschiedenen Kalzinierungstemperaturen sowie Refernz-
spektren (nach [111]) 
Neben elementarem Schwefel werden demnach auch Sulfat-ähnliche Komplexe 
nach der Oxidation des Materials an Luft detektiert (unbehandelt). Mit zunehmender 
Kalzinierungstemperatur steigt der Anteil des Sulfats, elementarer Schwefel ist hin-
gehen nicht mehr nachweisbar. Die Bildung solcher SO42--ähnlichen Strukturen ist 
ebenfalls Ergebnis der DFT-Kalkulationen von SONG ET AL. wie bereits oben darge-
stellt (vgl. Punkt 2.4) [96].  
Der Wellenzahlbereich unterhalb von 1000 cm-1 ist durch zwei schwache Banden 
bei 925 (δ(OH)) und 810 cm-1 (γ(OH)) mit abnehmender Intensität nach 45 min ge-
kennzeichnet. Für die Interaktion von O2 und einer H2S-vorbehandelten α-Fe2O3 
Oberfläche beschreiben DAVYDOV ET AL. die Bildung einer Bande um 915 cm-1, wel-
che die Autoren der Generation einer zusätzlichen Fe3+-O-Bindung zuordnen [12]. 
Für ein tieferes Verständnis der Bildung dieser Strukturen während der Oxidation ist 
ein Versuch mit Isotopenangereichertem Sauerstoff (18O2) durchgeführt worden 
(Abbildung 5.11). Dabei wird der Effekt genutzt, dass eine veränderte Isotopenzu-
sammensetzung zu einer Verschiebung der typischen Sulfat- und Schwefeldioxid-
Absorptionsbanden zu niedrigeren Frequenzen führt [155]. 
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Abbildung 5.11: Vergleich zwischen DRIFT-Spektren der O2-Adsorption an H2S-
vorbehandeltem α-FeOOH-164-138 mit 16O2 (schwarz) und 18O2 (un-
terbrochene Linie) 
Die SO42--Banden verschieben sich bei Aufgabe isotopenangereichertem Sauer-
stoffs (18O2) (Abbildung 5.11, rechts – unterbrochene Linie), sodass von einer direk-
ten Reaktion nach O2-Adsorption ausgegangen werden kann. Im Vergleich zu den 
Experimenten mit 16O2 verschieben sich die auftretenden Banden um etwa 45 cm-1 
zu niedrigeren Frequenzen (ν3(SO4): 1310 →1280 cm-1 inkl. Schulter bei 1290 → 
1265 cm-1, ν3(SO4): 1150 → 1100 cm-1 und ν3(SO4): 1090 → 1050 cm-1 sowie 
ν1(SO4): 1000 → 985 cm-1). Im Gegensatz dazu ist für die ν (OH) Bande zwischen 
1800 zu 2800 cm-1 keine klare Verschiebung beim Einsatz von 18O2 erkennbar, was 
möglicherweise aufgrund der breite dieser Bande nicht erkennbar ist (denkbar wäre 
bspw.: 18O2- + H216O → 18OH- + 16OH-).  
Zusammengefasst kann geschlussfolgert werden, dass die Bildung der Sulfatban-
den (ν1(SO4) und ν3(SO4)) während der O2-Adsorption aufgrund der Anlagerung von 
Sauerstoff an der Materialoberfläche erfolgt, jedoch nicht aufgrund von Umstruktu-
rierungen des im Material enthaltenen Sauerstoffs.  
Neben den Untersuchungen zur trockenen Oxidation, d.h. ohne externe Zugabe von 
Wasser, wurden ebenfalls DRIFT Spektren unter Wasserdampf-gesättigten Bedin-
gungen aufgenommen (cH2O ca. 5 Vol.-%). Das Ergebnis ist in der folgenden Abbil-

































































Abbildung 5.12: DRIFT-Spektren der Adsorption von O2 an H2S-vorbehandeltem 
α-FeOOH-164-138 mit externer Wasserzufuhr (F = 200 ml/min, cO2 = 
1 Vol.-%, cH2O = 5 Vol.-%, T = 50 °C) 
Zu erkennen ist eine breite Bande zwischen 3650 und 3300 cm-1, welche eine konti-
nuierliche Bildung von Oberflächenhydroxylgruppen charakterisiert (ν(OH)). Die Ab-
sorptionsbande zwischen 2740 und 1800 cm-1, stellvertretend für die OH--Gruppen 
Schwingung (ν(OH)) der Hydrogensulfat-ähnlichen Spezies, ist ebenfalls deutlich 
ausgeprägt. Es zeigen sich vier deutliche Peaks bei 1280 cm-1 (v3(SO4)), 1200 cm-1 
(v3(SO4)), 1110 cm-1 (v3(SO4)) sowie 1050 cm-1 (v1(SO4)). Zudem sind Banden bei 
950 cm-1 (δ(OH)) und 830 cm-1 (γ(OH)) sichtbar.  
Es kann postuliert werden, dass das extern zugeführte Wasser die Oxidation von S2- 
zu elementarem Schwefel Sx, der an der Materialoberfläche vorliegt, sowie die Neu-
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O2-Adsorption an H2S-vorbehandeltem Fe(OH)3 
Die DRIFT Spektren der O2-Adsorption an der H2S-vorbehandelten Ferrihydritober-
fläche sind der folgenden Abbildung 5.13 zu entnehmen. 
 
 
Abbildung 5.13: DRIFT-Spektren der Adsorption von O2 an H2S-vorbehandeltem 
Fe(OH)3-258-411 (F = 200 ml/min, cO2 = 1 Vol.-%, T = 50 °C) 
Von Beginn der O2-Aufgabe ist eine sehr breite Absorptionsbande zwischen 3600 
und 1800 cm-1 zu beobachten (ν(OH)), welche den sich neu bildenden Hydro-
xylgruppen an der Materialoberfläche zugeordnet werden kann. Zudem sind drei 
deutliche Banden bei 1270 cm-1 (v3(SO4)), 1130 cm-1 (v3(SO4)) und 1000 cm-1 
(v1(SO4)) zu erkennen, welche die kontinuierliche Bildung von Sulfat-ähnliche Struk-
turen an der Materialoberfläche charakterisieren [149,151,152]. Die Aufsplittung der 
v3(SO4)-Bande erfolgt im Gegensatz zu α-FeOOH nur in zwei statt drei Banden. Der 
Vollständigkeit halber sei erwähnt, dass die Bande bei 1800 cm-1 laut Literatur nicht 
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Die Neubildung der von OH- Gruppen an der Materialoberfläche ist nur in geringem 
Maße zu beobachten (Banden bei 930 cm-1/ 850 cm-1). Die unvollständige Oxidation 
führt zur Bildung von HSO4--, sowie SO42--ähnlichen Oberflächenspezies innerhalb 
der Versuchszeit (vgl. Abbildung 5.9). 
O2-Adsorption an H2S-vorbehandeltem α-Fe2O3 
Die DRIFT Spektren der O2-Adsorption an der H2S-vorbehandeltem α-Fe2O3-19-11-
Oberfläche sind in der folgenden Abbildung 5.14 dargestellt. 
 
 
Abbildung 5.14: DRIFT-Spektren der Adsorption von O2 an H2S-vorbehandeltem 
α-Fe2O3-19-11 (F = 200 ml/min, cO2 = 1 Vol.-%, T = 50 °C) 
Analog zur H2S-Adsorption sind auch während der Oxidation im Vergleich zu den 
beiden anderen Materialien wesentlich geringere Intensitäten festgestellt worden. 
De DRIFT Spektren zeigen eine breite Bande zwischen 3700 und 2850 cm-1, welche 
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Die Bildung von Wasser (δ(HOH): 1620 cm-1) ist nicht zu beobachten. Des Weiteren 
schließt sich eine breite, schwache Bande von 2500 cm-1 bis zu einer Wellenzahl 
von 1790 cm-1 an (ν(OH)), welche wiederum Hydrogensulfat-ähnlichen Spezies zu-
geordnet werden könnte [147]. Aufgrund der schwachen Ausbildung ist diese jedoch 
nicht eindeutig zu interpretieren. Deutliche Banden zeigen sich hingegen bei 
1300 cm-1 (v1(SO4)), eine Schulter bei 1240 cm-1 (v3(SO4)), 1130 cm-1 (v3(SO4)) und 
1020 cm-1 (v1(SO4)), welche wiederum Sulfat-ähnlichen Spezies zugeordnet werden 
[151,152]. Die schwachen Banden bei 930 und 840 cm-1 können auf OH--Gruppen 
(γ(OH)/ δ(OH)) oder Fe3+-O-Bindungen zurückgeführt werden [12]. 
Die DRIFT Spektren der Oxidation zeigen eine Reihe vergleichbarer Banden zur 
H2S-Adsorption. Insbesondere die Bildung von OH--Gruppen als auch die schwache 
Schulter bei 2540 cm-1 (ν(SH) ggf. durch Rückreaktion von H2O und S2- zu OH- und 
SH-), welche die dissoziative Bindung von H2S charakterisiert (ν(SH)), zeigen deutli-
che Parallelen zur H2S-Adsorption an α-FeOOH-164-138.  
5.2 Laser-Raman-Spektroskopie der H2S- und O2-
Adsorption 
5.2.1 Untersuchung H2S-Adsorption an Referenzmaterialen 
mittels LRS 
H2S-Adsorption an α-FeOOH 
In Abbildung 5.15 sind die Raman-Spektren der H2S-Adsorption an α-FeOOH-164-
138 während der Versuchszeit von 150 min dargestellt. Nach Abschluss der Ver-
suchszeit sind keine wesentlichen Änderungen der Spektren feststellbar, sodass die 
Reaktionen an der Materialoberfläche als abgeschlossen angesehen werden. 
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Abbildung 5.15: Raman-Spektren der H2S-Adsorption an α-FeOOH-164-138 (F = 
200 ml/min, cH2S = 100 ppm, Rest: N2, T = 50 °C) 
Das frische α-FeOOH-164-138-Material zeigt sechs Raman-Banden in relevanten 
Bereich von 0 bis 800 cm-1 auf (241, 299, 394, 476 und 679 cm-1), welche aus-
schließlich den Ausgangsmaterial (Vibrationsmodi der Symmetrie B1g und Ag) laut 
Literatur zugeordnet werden können (Fe-O-Vibrationsschwingung) [44,155,160]. Mit 
fortwährender Versuchszeit unter H2S-Zugabe nehmen diese Banden in ihrer Inten-
sität drastisch ab [161]. Zudem kann die Bildung zwei neuer Banden bei 216 und 
282 cm-1 beobachtet werden (ν(FeS)), welche ebenfalls von GENCHEV und ERBE bei 
der in situ Raman spektroskopischen Untersuchung von metallischen Korrosions-
produkten festgestellt worden sind [103]. Die Autoren weisen beiden Banden amor-
phes Eisen(II)-sulfid (FeS) zu, wobei die Schwingung bei 216 cm-1 der des Eisen-
Untergitters und jene bei 282 cm-1 der des Schwefel-Untergitters zugeordnet wird 
[103,146]. Zusätzlich finden sich eine Schulter bei ca. 420 cm-1 sowie ein Peak bei 
551 cm-1 von Beginn der Messungen, welche auf Materialschwingungen des 
α-FeOOH zurückzuführen sind. Der Peak bei ca. 692 cm-1 korreliert mit der Fe-O 
Schwingung, welche ebenfalls bei Ferrihydrit zu finden ist (vgl. auch nächsten Un-
terpunkt dieses Kapitels) [44,162,163]. 
Ziel der Untersuchung von BAIRD ET AL. war die strukturelle Aufklärung der entste-
henden Produkte der Reaktion von H2S mit δ-FeOOH mithilfe von TEM und XRD, 
wobei die Bildung von Schwefel während der H2S-Adsorption unter deutlicher Ver-
änderung der Morphologie von kristallin zu amorph beobachtet wird [95]. 
Zusätzlich ist eine schwache Bande bei 153 cm-1 (ν8) zu beobachten, welche laut 
Literatur stellvertretend für elementarem Schwefel der Form S8 postuliert wird [146]. 
Beide Tatsachen bestätigen die Stöchiometrie für die Reaktion von H2S mit 
α-FeOOH nach Gleichung 3.6. Elementarer Schwefel zeigt zudem laut Literatur zwei 
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weitere charakteristische Banden bei 219 (v2) und 472 cm-1 (ν1), weshalb der oben 
stehende Peak bei 216 cm-1 (ν(FeS)) ggf. überlagert sein kann [103,164–167]. Die 
Bildung von elementarem Schwefel wird wahrscheinlich auf Basis der folgenden 
Redoxreaktion als Folge einer unzureichenden Menge reduzierter Fe2+-Ionen für die 
Erzeugung einer geordneten FeS-Struktur ermöglicht [12,95]: 
𝐹𝑒3+ + 𝑒− → 𝐹𝑒2+ Gleichung 5.11 
𝑆2− → ⅛ 𝑆8 + 2 𝑒
− Gleichung 5.12 
Die fortwährende Umwandlung des Bulkmaterials wird auch durch die mikroskopi-
schen Aufnahmen in der folgenden Abbildung 5.16 verdeutlicht.  
   
Abbildung 5.16: Mikroskopische Aufnahmen der α-FeOOH-164-138-Oberfläche vor 
(links) und nach der Reaktion mit H2S (Mitte) sowie nach Reaktion 
mit O2 (rechts) 
Es ist zu erkennen, dass sich bei der H2S-Adsorption die Farbe der Probe von gelb 
nach dunkelbraun / schwarz - wahrscheinlich aufgrund der Bildung von FeS - än-
dert. Eine Bulk-Formation von elementarem Schwefel ist bei den Aufnahmen nicht 
zu erkennen. Dies kann sowohl an der feinen Dispersion auf der Materialoberfläche 
als auch an der Migration und Ablagerung in den Poren liegen. 
H2S-Adsorption an Fe(OH)3 
Das Raman-Spektrum der H2S-Adsorption an Fe(OH)3-258-411 ist der folgenden 
Abbildung 5.17 zu entnehmen. 
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Abbildung 5.17: Raman-Spektren der H2S-Adsorption an Fe(OH)3-258-411 (F = 
200 ml/min, cH2S = 100 ppm, Rest: N2, T = 50 °C) 
Das Ausgangsmaterial wird durch eine breite Bande bei 692 cm-1 charakterisiert, 
welche auf ein 6-line Ferrihydrit schließen lässt [162,163]. Im Verlauf der H2S-
Adsorption nimmt die Intensität der Raman-Spektren sowie korrespondierend die 
Kristallinität ab, die charakteristische Bande ist nicht mehr zu erkennen. Die Bildung 
von FeS-Bande bei 216 cm-1 kann nicht beobachtet werden, obwohl der Farbum-
schlag der Materialoberfläche von gelb/braun zu schwarz für die Bildung von FeS 
spricht (Abbildung 5.18). Dies ist wahrscheinlich mit der zu geringen Kristallinität 
und der feinen Verteilung auf der Materialoberfläche sowie der damit verbundenen 
geringen Intensität der zugehörigen Banden zu begründen [168]. Hingegen wird die 
Bildung zweier neuer Banden bei 219 (ν2) und 472 cm-1 (ν1) stellvertretend für S8 
beobachtet [103,146,164–167]. 
   
Abbildung 5.18: Mikroskopische Aufnahmen der Fe(OH)3-258-411-Oberfläche vor 
(links) und nach der Reaktion mit H2S (Mitte) sowie nach Reaktion 
mit O2 (rechts) 
Eine Überlagerung der beiden Banden bei 216 cm-1 sowie 219 cm-1 kann nicht aus-
geschlossen werden, wobei der korrespondierende FeS-Peak bei 282 cm-1 nicht 
deutlich erkennbar ist. 
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H2S-Adsorption an α-Fe2O3 
Die Ergebnisse der Raman-Spektroskopie der H2S-Adsorption an α-Fe2O3-19-11 
werden im Folgenden dargestellt. 
 
Abbildung 5.19: Raman-Spektren der H2S-Adsorption an α-Fe2O3-19-11 (F = 
200 ml/min, cH2S = 100 ppm, T = 50 °C) 
Die Messung des Ausgangsmaterials zeigt die für Hämatit typischen Banden bei 
222, 241, 291, 406, 497, 611 und 659 cm-1 [44,162]. Die kontinuierliche Beaufschla-
gung mit Schwefelwasserstoff führt zu einer Minderung der Intensität der Banden, 
jedoch in geringerem Maß als für die zuvor beschriebenen Materialien. Dies spricht 
für eine verminderte Umsetzung der H2S-Moleküle an der Materialoberfläche, was 
wiederum die Ergebnisse der IR-Spektroskopie (molekulare Bindung an der Ober-
fläche) und die der Durchbruchsversuche (geringe Aktivität und Kapazität; zum Ver-
gleich: X60min,H2S = 13 mg(H2S)/g; Fe(OH)3-258-411: 168 mg(H2S)/g, α-FeOOH-164-
138: 94 mg(H2S)/g) stützt.  
   
Abbildung 5.20: Mikroskopische Aufnahmen der α-Fe2O3-19-11 Oberfläche vor (links) 
und nach der Reaktion mit H2S (Mitte) sowie nach Reaktion mit O2 
(rechts) 
Diese eingeschränkte Aktivität des α-Fe2O3 Materials ist u.a. mit der geringen An-
zahl an OH-Gruppen zu begründen (11 µmol/g; Fe(OH)3-258-411: 115 µmol/g, 
α-FeOOH-164-138: 88 µmol/g). 
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Die Bildung neuer Banden, insbesondere von amorphem FeS oder S8, kann nicht 
beobachtet werden. Die verminderte Reaktion der Materialoberfläche ergibt die 
möglichweise aus der geringen Anzahl an Hydroxylgruppen, welche für die H2S-
Adsorption von entscheidender Bedeutung sind. Die mikroskopischen Aufnahmen 
zeigen hingegen eine Farbänderung von Rot zu Schwarz unter H2S-Zugabe, was 
wiederum mit der Bildung von FeS in Verbindung gebracht werden kann. Die Oxida-
tion an O2 sorgt für einen partiellen Farbumschlag der Materialoberfläche von 
Schwarz zur Rot. 
5.2.2 Untersuchung der O2-Adsorption an Referenzmaterialien 
mittels LRS 
Vor Oxidation des H2S-vorbehandeltem α-FeOOH sind die in der Reaktionszelle 
befindlichen Proben für 30 min mit Stickstoff gespült worden, um physisorbierte 
Spezies zu desorbieren. 
O2-Adsorption an H2S-vorbehandeltem α-FeOOH 
Im Vergleich der Raman-Spektren des oxidierten Materials und der H2S-
vorbehandelten (sulfidierten) Oberfläche nach Spülen mit N2, zeigt sich eine deutli-
che Zunahme der materialspezifischen Bandenintensitäten (insbesondere 299 und 
392 cm-1 stellvertretend für Fe-O-Materialschwingung), was auf eine Neubildung des 
kristallinen α-FeOOH-164-138-Gitters hinweist (Abbildung 5.21) [44]. 
 
Abbildung 5.21: Raman-Spektren der O2-Adsorption an H2S-vorbehandeltem 
α-FeOOH-164-138 (F = 200 ml/min, cO2 = 1 Vol.-%, T = 50 °C) 
Die fortwährende Bildung von elementarem Schwefel (S8) wird durch die Zunahme 
der Bandenintensitäten bei 153 (ν8), 219 (ν2) sowie 472 cm-1 (ν1) verdeutlicht 
[103,164–167]. Die Bildung von elementarem Schwefel in der Form S8 konnte eben-
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falls mithilfe der PXRD festgestellt werden (siehe dazu Kapitel 14.9). Des Weiteren 
nehmen die FeS-Peaks bei 216 cm-1 und 282 cm-1 kontinuierlich ab und sind nach 
Oxidation der Probe nicht mehr erkennbar. Die Oxidation von Fe2+ zu Fe3+ [146] ist 
an die Reduktion von molekularem Sauerstoff zu den geeigneten Oxid- oder Hydro-
xyl-Ionen gekoppelt, wie auch von DAVYDOV ET AL. beschrieben [12]. Elementarer 
Schwefel wird dabei im Verlauf der Reaktion der verbleibenden Sulfid-Ionen gebildet 
[95]. 
½ 𝑂2 + 2 𝑒
− →  𝑂2− Gleichung 5.13 
𝐹𝑒2+ → 𝐹𝑒3+ + 𝑒− Gleichung 5.14 
𝑆2− → ⅛ 𝑆8 +  2 𝑒
− Gleichung 5.15 
Die zuvor gezeigten mikroskopischen Aufnahmen zeigen ebenfalls einen Farbum-
schalg von Schwarz zu Braun (Abbildung 5.16), wobei helle Spots auf der Material-
oberfläche mit Schwefel in Verbindung gebracht werden können. 
Die Oxidation der H2S-vorbehandelten α-FeOOH-Probe ist ebenfalls vergleichend 
wie bei den IR-spektroskopischen Untersuchungen unter externer Wasserzugabe 
untersucht worden (Abbildung 5.22, unterbrochene Linie). 
 
Abbildung 5.22: Raman-Spektren der O2-Adsorption an H2S-vorbehandeltem 
α-FeOOH-164-138 im Vergleich mit O2-Adsorption mit externer Was-
serzufuhr (F = 200 ml/min, cO2 = 1, cH2O = 5 Vol.-% Vol.-%, T = 50 °C) 
Das aufgezeichnete Spektrum zeigt einen vergleichbaren Verlauf zu den zuvor be-
schriebenen Banden der trockenen Oxidation. Neben steigenden Intensitäten der 
materialspezifischen Raman-Banden führt die Reaktion zu abnehmenden FeS- und 
Schwefelmengen (216, 282 cm-1) [103,146,168]. Der Vergleich der Oxidation mit 
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und ohne externer Wasserzufuhr liefert teilweise höhere Intensitäten für die materi-
alspezifischen Banden (241, 299, 392 cm-1), was auf eine verstärkte Regeneration 
bei externer Wasserzufuhr (Dissoziation an der Materialoberfläche unter Bildung 
von OH--Gruppen) interpretiert werden könnte. Zudem kann gemutmaßt werden, 
dass die verbesserte Kristallinität auf eine erleichterten Ionenmobilität in Gegenwart 
von Wasser und damit einer verbesserten Regeneration des Kristallgitters zurückzu-
führen sei (vgl. auch [95,169,170]). Eine finale Schlussfolgerung kann jedoch auf 
Basis der vorliegenden Ergebnisse nicht erfolgen. An dieser Stelle sei auch auf die 
korrespondierenden Durchbruchsversuche unter Kapitel 6.1 verwiesen. 
O2-Adsorption an H2S-vorbehandeltem Fe(OH)3 
Das Raman-Spektrum der oxidierten Fe(OH)3-258-411-Oberfläche zeichnet sich 
durch eine Neuformation der Bande bei 692 cm-1 bei steigender Bandenintensität 
aus, welche das 6-line Ferrihydrit charakterisiert (Abbildung 5.23).  
 
Abbildung 5.23: Raman-Spektren der O2-Adsorption an H2S-vorbehandeltem 
Fe(OH)3-258-411 (F = 200 ml/min, cO2 = 1 Vol.-%, T = 50 °C) 
Analog zur Reaktion mit H2S intensivieren sich die Raman-Banden bei 153 (ν8), 219 
(ν2) und 472 cm-1 (ν1), welche wiederum die Bildung elementaren Schwefel in der 
Form S8 charakterisieren [103,164–167]. Eine Bande, welche die Formation von 
FeS repräsentieren würde, kann jedoch weder bei H2S- noch O2-Adsorption festge-
stellt werden. Trotz der fehlenden zugehörigen Banden weist die Bildung von ele-
mentarem Schwefel auf die Änderung der Materialoberfläche im Verlauf der voraus-
gegangenen Reaktion mit H2S hin (vgl. auch mikroskopische Aufnahme in Abbil-
dung 5.18). Die Oxidation der Probenoberfläche führt zu einer Neustrukturierung 
des Kristallgitters verbunden mit steigenden Intensitäten der materialspezifischen 
Raman-Banden (insbesondere 692 cm-1) [168]. 
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O2-Adsorption an H2S-vorbehandeltem α-Fe2O3 
Auch die vergleichende Diskussion der Raman-Spektren der H2S-vorbehandelten 
α-Fe2O3-19-11-Oberfläche vor und nach der Oxidation (Abbildung 5.24) zeigt eine 
Intensivierung der materialspezifischen Banden bei 222, 241, 291, 406, 497, 611 
und 659 cm-1, welche aufgrund der Neustrukturierung des Kristallgitters resultiert 
[44]. 
 
Abbildung 5.24: Raman-Spektren der O2-Adsorption an H2S-vorbehandeltem 
α-Fe2O3-19-11 (F = 200 ml/min, cO2 = 1 Vol.-%, T = 50 °C) 
Der Intensitätsanstieg ist jedoch offensichtlich geringer als bei der Oxidation von 
H2S-vorbehandeltem α-FeOOH-164-138, was sich durch eine geringere Adsorption 
von H2S im Verlauf der vorhergehenden Reaktion begründet. Zunehmende oder 
abnehmende Raman-Banden, die auf das Vorhandensein von amorphem FeS (216/ 
282 cm-1) oder elementarem Schwefel (153, 219 und 474 cm-1) hinweisen, können 
nicht eindeutig detektiert werden. Dies ist u.a. in der vergleichsweise geringen H2S-
Aufnahme (4 mg(H2S)/g) zu begründen (vgl. u.a. Punkt 4.4). Offensichtlich liegen 
die Mengen an FeS, die bei der H2S-Adsorption gebildet werden, und an elementa-
rem Schwefel der Form S8, welcher bei der potenziellen FeS-Oxidation entsteht, 
unterhalb der Nachweisgrenze des Raman-Spektrometers. Außerdem ist zu be-
rücksichtigen, dass die produzierten S8-Anteile in hoher Dispersion vorliegen, was 
ihren Nachweis erschwert. 
5.3 Diskussion der mechanistischen Untersuchungen 
Die Zusammenführung der Analysenergebnisse der oben dargestellten mechanisti-
schen Studien erlaubt die Postulierung potentieller Reaktionsmechanismen, sowohl 
für die H2S-Adsorption an Eisenoxidoberflächen als auch der nachfolgenden Oxida-
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tion. Eine schematische Darstellung der ablaufenden Schritte ist in der folgenden 
Abbildung 5.25 zu entnehmen. 
 
Abbildung 5.25: Schematische Darstellung der ablaufenden Schritte während H2S- 
und O2-Adsorption an einem Eisenoxid/-hydroxid-Material 
Eine detaillierte Zusammenfassung der ablaufenden Schritte während der H2S- und 
O2-Adsorption an Eisenoxid/-hydroxid erfolgt in den folgenden Unterkapiteln unter 
Einbeziehung der Ergebnisse der DRIFT- und Raman-spektroskopischen Analysen. 
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5.3.1 Potentieller Reaktionsmechanismus der H2S-Adsorption 
an Eisenoxiden/-hydroxiden 
Schritt 1: H2S-Adsorption 
Der initiale Schritt der H2S-Adsorption ist die molekulare Anlagerung bzw. Adsorpti-
on an der Materialoberfläche durch die Koordination an allen aktiven Zentren. Diese 
beinhalten Fe3+ bzw. LEWIS-saure Zentren (a) und Hydroxylgruppe bzw. BRØNSTED-
saure Zentren (b), korrespondierende basische Zentren (c/d) sowie Defektstellen 
des Kristallgitters (Abbildung 5.26) [86], welche in ausreichender Anzahl verfügbar 
sind (α-FeOOH: 88 bzw. 50 µmol/g, Fe(OH)3: 169 bzw. 264 µmol/g; α-Fe2O3: 11 
bzw. 0 µmol/g; vgl. Kapitel 4.2 und 4.3), wie die Ergebnisse der Struktur-Aktivitäts-
Korrelation zeigen (vgl. Punkt 4.3). Defektstellen sind, wie bereits erwähnt, zumeist 
in ein oder zwei Größenordnungen geringer Anzahl als reguläre Oberflächenzentren 
vorhanden, ihre Reaktivität ist jedoch zum Teil wesentlich höher [86]. 
 
Abbildung 5.26: Mögliche Strukturen an der Materialoberfläche während der H2S-
Adsorption (nach [86]) 
Die H2S-Adsorption wird in molekularer Form (δ(HSH): 1320 cm-1) lediglich bei 
α-Fe2O3 beobachtet.  
Schritt 2: H2S-Dissoziation 
Es ist davon auszugehen, dass die Adsorption und Koordinierung sowie nachfol-
gende Dissoziation der H2S-Moleküle (ν(SH): 2550 cm-1) an α-FeOOH und Fe(OH)3 
sehr schnell erfolgt, wodurch eine molekulare Bande in den DRIFT-Spektren nicht 
zu detektieren ist. Die Ergebnisse von DAVYDOV ET AL. und WATANABE werden damit 
bestätigt [12,169]. 
Die Dissoziation erfolgt vorrangig an den OH--Gruppen der Materialoberfläche durch 
die Wechselwirkung des elektropositiven Wasserstoffs (H) der OH--
Oberflächengruppe mit dem elektronegativen Schwefel (S) bzw. Wechselwirkung 
der freien Elektronenpaare des Sauerstoffs der OH--Gruppe (LEWIS-basische Zen-
tren) mit dem elektropositiven Wasserstoff von H2S (vgl. Punkt 4.3) und führt zur 
Bildung von SH-- und S2--Spezies als auch Wasser (vgl. auch Gleichung 5.6 und 
5.7) [12,86]. Ein klarer Nachweis der Beteiligung von OH--Oberflächengruppen ist 
jedoch schwierig, da das erzeugte Wasser potenziell erneut adsorbiert und selbst 
OH--Gruppen bilden kann. Zudem ist ein gewisser Beitrag von O-Oberflächenstellen 
a) b) c) d) 
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zur Adsorption/Reaktion von H2S nicht ausgeschlossen (Abbildung 5.26, (d)), was 
ebenfalls zur Bildung von H2O führt (siehe Gleichung 5.3). Es ist davon auszuge-
hen, dass die bei der Desorption von H2O entstehenden O-Fehlstellen mit S2- be-
setzt werden (vgl. auch DFT-Kalkulation von WANG ET AL. [101], Details in 
Punkt 2.3). 
Schritt 3: Reaktion und Transformation 
Die dissoziative Adsorption führt zu unterschiedlichen Wechselwirkungen mit der 
OH--haltigen Materialoberfläche, insbesondere von α-FeOOH und Fe(OH)3. So ist 
die Bildung eines Hydrogensulfat-ähnlichen Oberflächenkomplexes zu beobachten, 
welcher durch die OH--Schwingung zwischen 2500 und 1800 cm-1 (ν(OH)) [147] 
(vgl. Abbildung 5.4) repräsentiert wird. Dabei wird angenommen, dass eine SH--
Gruppe mit einer O-Oberflächenstelle unter Abgabe eines Elektrons (für die Reduk-
tion e- + Fe3+ → Fe2+ nach Gleichung 5.14) zu HSO4- reagiert (siehe Gleichung 5.6).  
Die Laser Raman-Spektroskopie ermöglicht den Nachweis zwei charakteristischer 
Banden bei 216 und 282 cm-1, welche laut Literatur amorphem FeS zugeschrieben 
werden [146,164,165]. Damit einhergehend kann die Reduktion von Fe3+ zu Fe2+ 
gemäß Gleichung 5.14 postuliert werden. Die Bildung dreier weiterer Banden bei 
153 (ν8), 219 (ν2) und 472 cm-1 (ν1) wird elementarem Schwefel der Form S8 zuge-
schrieben, welcher durch Oxidation der S2- Ionen entsteht (Gleichung 5.15) und auf 
der Materialoberfläche abgelagert wird [103,166,167] (vgl. auch XRD-Aufnahmen in 
Abbildung 14.19 des Anhangs). Auf den Oberflächen von Fe(OH)3 sowie α-Fe2O3 
kann jedoch kein FeS beobachtet werden, wobei die mikroskopischen Aufnahmen 
einen Farbumschlag von Braun bzw. Rot hin zu Schwarz zeigen, was auf die Ände-
rung der Materialoberfläche unter Bildung von FeS hindeutet (vgl. Abbildung 5.18 
und Abbildung 5.20). Jedoch ist insbesondere auf der Fe(OH)3-Oberfläche die Bil-
dung von elementarem Schwefel zu detektieren, was auf die Reduktion von Fe3+ 
sowie die entsprechende Oxidation von S2- zu S8 schließen lässt. Die Abwesenheit 
von FeS-Banden bei Fe(OH)3 und α-Fe2O3 ist wahrscheinlich auf die sehr geringe 
Kristallinität, der feinen Verteilung auf der Materialoberfläche und der damit verbun-
denen niedrigen Intensität der relevanten Raman-Banden zurückzuführen. Zudem 
ist die Überlagerung mit entstehenden Schwefel-Banden (insbesondere ν2(S8) bei 
219 cm-1) nicht auszuschließen.  
Wie bereits erwähnt sollte festgehalten werden, dass die Umwandlung nicht auf die 
Probenoberfläche beschränkt ist, da die Menge an umgesetztem H2S die der sauren 
/ basischen Zentren (siehe auch Abbildung 4.29) stark übersteigt (zum Vergleich 
DB-Versuch, XH2S,60min / desorbiertes NH3: α-FeOOH: 3200 µmol(H2S)/g / 
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138 µmol(NH3)/g; FeOH3: 5700 µmol(H2S)/g / 433 µmol(NH3)/g; α-Fe2O3: 
680 µmol(H2S)/g / 11 µmol(NH3)/g). Es ist daher davon auszugehen, dass die an-
fängliche Wechselwirkung von H2S mit dem Adsorbens an den relevanten Oberflä-
chenzentren stattfindet, die Reaktionsfront jedoch mit fortschreitender Versuchszeit, 
auch aufgrund der Ablagerung von elementarem Schwefel, in die Probe wandert. 
Die fortwährende H2S-Adsorption führt zur Bildung von Wasser unter Abnahme der 
Oberflächenhydroxylgruppen, welches entweder desorbiert und ggf. readsorbiert 
wird oder in das Partikelinnere wandert. Zudem ist die Bildung von Sulfat-
Komplexen, repräsentiert durch zugehörige DRIFT-Banden (ν1(SO4): ca. 980 cm-1 
und ν3(SO4): ca. 1050, 1130 und 1230 cm-1, vgl. auch Abbildung 5.3), zu beobach-
ten [12]. Im Vergleich dazu führt eine höhere Anzahl an OH--Gruppen (vgl. o.s. Er-
gebnisse der Ammoniak-TPD, S. 120) zu einer anhaltenden Bildung von Hydrogen-
sulfat-Spezies beispielsweise bei der H2S-Adsorption an Fe(OH)3. Die thermodyna-
misch stabilste Phase in diesem System ist die Sulfat-Spezies. Daher ist davon 
auszugehen, dass gebildete Sulfate unter den gegebenen Bedingungen nicht rege-
neriert werden können, sondern erst bei höheren Temperaturen unter Bildung von 
SO2 zerfallen. 
5.3.2 Potentieller Reaktionsmechanismus der O2-Adsorption 
an H2S-vorbehandelten Eisenoxiden/-hydroxiden 
Schritt 1: O2-Adsorption 
Der initiale Schritt der Oxidation ist zunächst die Adsorption der O2-Moleküle und 
Koordinierung an der Materialoberfläche des zuvor mit H2S behandelten Adsorbens 
(S2- oder Fe2+). 
Schritt 2: O2-Dissoziation 
Der an der Oberfläche adsorbierte Sauerstoff wird mithilfe von Elektronen dissozi-
iert, welche bei der Oxidation von S2- → S0 + 2 e- sowie Fe2+ → Fe3+ + e- frei wer-
den. 
Schritt 3: Reaktion und Transformation 
Die Oxidation der H2S-vorbehandelten (sulfidierten) Eisenoxid/-hydroxide erfolgt 
mithilfe von dissoziiertem O2 unter Verbrauch von H2O, welcher während der H2S-
Adsorption gebildet bzw. durch externe H2O-Zugabe bereitgestellt wird. Nach Glei-
chung 5.9 ermöglicht die H2S-Dissoziation die Neubildung von Oberflächenhydro-
xylgruppen [12]. Darüber hinaus führt die Reaktion des verbleibenden Protons mit 
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S2- zu SH- und damit auch zur Bildung von HSO4- in Kombination mit OH- 
(Abbildung 5.4 und Gleichung 5.10). Die fortwährende O2-Adsorption und Dissozia-
tion führt zu einer zunehmenden Bildung von SO42-, insbesondere repräsentiert 
durch die Schwingungen ν1(SO4) und ν3(SO4) für mono-/bidentales Sulfat, die aus 
der Wechselwirkung des dissoziierten O2- und S2- resultieren (Abbildung 5.9) [86]. 
Diese Ergebnisse bestätigen u.a. die DFT-Kalkulationen von WANG ET AL., welche 
den Mechanismus der O2-Adsorption an sulfidierten α-Fe2O3-Oberflächen unter-
suchten [101] (Details siehe Punkt 2.4). Zu beachten ist, dass die Bildung von Sul-
fat-Spezies zwar mit der Reduktion der O2-Moleküle der Gasphase nach Adsorption 
und Dissoziation einhergeht, diese jedoch unter den gegebenen Prozessbedingun-
gen als thermodynamisch stabil zu betrachten sind und somit nicht regeneriert wer-
den können.  
Vergleichende Analysen der Oxidation mit 18O2-Isotop-angereichertem Sauerstoff an 
H2S-vobehandeltem α-FeOOH zeigen eine signifikante Verschiebung der Sulfat-
typischen Banden zu kleineren Wellenzahlen [155] (vgl. auch Abbildung 5.11), wäh-
rend die charakteristischen Absorptionsbanden für Hydrogensulfat-ähnliche Struktu-
ren (ν(OH)) keine deutliche Frequenzverschiebung zeigen, was möglicherweise 
aufgrund der breite dieser Bande nicht erkennbar ist. 
Schritt 4: Reformation und Deposition von elementarem Schwefel 
Eine vollständige Regenerierung der Hydroxylgruppen kann jedoch nicht aus-
schließlich mit jener Wassermenge, die während der H2S-Adsorption gebildet wird, 
erreicht werden. Eine externe Wasserzufuhr scheint daher unabdingbar. 
Dennoch zeigen Ergebnisse der Laser Raman-Spektroskopie materialspezifische 
Peaks, die zumindest eine partielle Oxidation der H2S-vorbehandelte (sulfidierten) 
Materialen zum Ausgangsmaterial während Versuchszeit hindeuten. Die Regenera-
tion erfolgt dabei durch Oxidation des reduzierten Fe2+ zurück zu dreiwertigen Fe3+ 
sowie unter Bildung von O2-. Zudem ist eine Verstärkung der Raman-Banden des 
elementaren Schwefels in Form von S8 (153 (ν8), 219 (ν2) und 472 cm-1 (ν1)) durch 
Oxidation des S2--haltigen Materials zu beobachten [12,103]. Eine andere Möglich-
keit stellt die Bildung von S-S-Bindungen aufgrund der neugeordneten Sulfat-
Komplexe im Zuge der Integration von Oxid-Ionen in das Kristallgitter dar.  
Die Bildung von elementarem Schwefel in der Form S8 kann ebenfalls, im Gegen-
satz zum α-Fe2O3, an der sulfidierten Fe(OH)3-Oberfläche im Raman-Spektrum be-
obachtet werden. Die Raman-Spektren aller drei Materialen führen zu einer erhöh-
ten Bandenintensität im Vergleich zu den Ausgangsmaterialien, was auf die Neu-
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strukturierung eines kristallinen Eisenoxid-Gitters hinweist, das aus der Umwand-
lung des amorphen Zwischenprodukts (FeS) resultiert. 
Somit wird eine vollständige Regeneration der sulfidierten Materialen im Zuge der 
Oxidation weder mit noch ohne externe Wasserzufuhr innerhalb der Versuchszeit 
(150 min) erreicht (vgl. Abbildung 5.12 und Abbildung 5.22). Die Reaktionsprodukte 
umfassen ein teilweise regeneriertes Eisenoxid/-hydroxid, thermodynamisch stabiler 
Sulfate und Hydrogensulfate sowie elementaren Schwefel in der Form S8, dessen 
Bildung ebenfalls mithilfe der PXRD nachgewiesen wird (siehe Anhang, Kapi-
tel 14.9; vgl. auch [169]), wobei sich die umgesetzten Mengen an O2 deutlich unter-
scheiden (DB-Versuch, XO2,20min: α-FeOOH: 1600 µmol(O2)/g; FeOH3: 
2250 µmol(O2)/g /; α-Fe2O3: 400 µmol(O2)/g). 
Die Abscheidung von elementarem Schwefel auf der Materialoberfläche wird auch 
durch REM-EDX-Analysen nachgewiesen (Abbildung 5.27). Die Detektion von 
sichtbaren S8-Kristallen auf der Materialoberfläche ist jedoch nicht möglich. Den-
noch zeigt die energiedispersive Röntgenspektroskopie Schwefelmengen an allen 
drei beobachteten Materialoberflächen (Tabelle 5.1).  
 
Abbildung 5.27: REM-Aufnahmen der Materialien nach H2S-/ O2-Adsorption (links: 
α-FeOOH, Mitte: Fe(OH)3, rechts: α-Fe2O3) 
Möglicherweise ist Schwefel direkt in das Materialporensystem eingebettet, wo er 
mit Rasterelektronenmikroskopie nicht eindeutig identifiziert werden kann. Beim 
Vergleich der oxidierten Oberflächen von α-FeOOH und Fe(OH)3 liefert letztere Pro-
be trotz einer sowohl größeren BET-Oberfläche (SBET = 258 m²/g zu 164 m²/g) als 
auch einer höheren Anzahl an Oberflächenhydroxylgruppen bzw. BAS (ndes,NH3 = 
115 µmol/g zu 88 µmol/g) des Ausgangsmaterials bei der EDX-Auswertung eine 
geringere Schwefelmenge an der Materialoberfläche.  
Tabelle 5.1: EDX-Analyse der Materialoberflächen nach H2S-/ O2-Adsorption 
(Angaben in Ma.-%) 
Element α-FeOOH Fe(OH)3 α-Fe2O3 
Fe 43,27 77,69 64,46 
O 42,48 16,52 32,45 
S 14,25 5,79 3,09 
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Eine mögliche Erklärung für diese Tatsache liegt im unterschiedlichen Porensystem 
begründet. Die höhere Anzahl an Mikroporen der Fe(OH)3-Probe und der verbunde-
ne erleichterter Stofftransport ins Innere des Porensystems führt ggf. zu einer ein-
geschränkten Detektion des elementarem Schwefels auf der Materialoberfläche. 
Insgesamt werden ca. 20 bis 40 % des Eisenoxid/-hydroxides während der alternie-
renden H2S- bzw. O2-Adsorption in Abhängigkeit der Prozessbedingungen unter 
Bildung von elementarem Schwefel und Sulfat kontinuierlich umgewandelt (siehe 
auch folgendes Kapitel 6). Das bedeutet im Umkehrschluss, dass der Kern des Par-
tikels nicht in die ablaufenden Reaktionen involviert ist. Die Deposition des gebilde-
ten Schwefels und Sulfats auf der Materialoberfläche reduziert die für H2S-/ O2-
Adsorption aktive Materialoberfläche und limitiert damit auch Aufnahmekapazität der 
Adsorbens. Neben den ablaufenden Reaktionen ist somit auch der morphologische 
Aufbau des Adsorbens von Belang, um die Reaktivgase an die aktiven Zentren mit-




6 Vertiefende Untersuchungen eines 
geeigneten Eisenoxidhydroxides für die 
Adsorption von Schwefelwasserstoff und 
Sauerstoff 
Für die vertiefenden Untersuchungen in Bezug auf H2S-/O2-Aktivität und Kapazität 
erfolgt die Ermittlung der optimalen Parameter der Einzelprozesse, darauf aufbau-
end die Zyklenversuche zur alternierenden H2S- und O2-Adsorption, die gleichzeiti-
ge Aufgabe von H2S und O2 (in-situ-Regeneration sowie) Ansätze der Materialmodi-
fikation mit dem Ziel der Temperaturstabilisierung der Materialien. Die Versuche 
werden an einem Eisenoxidhydroxid (Probennummer α-FeOOH-164-138) durchge-
führt, da dieses Material in den Voruntersuchungen (vgl. Kapitel 4.2) neben den 
Ferrihydriten die beste Performance, auch in Bezug auf die Materialstabilität bei 
längeren Versuchszeiten (time on stream – TOS), zeigte. 
6.1 Durchbruchsversuche zur Ermittlung der opti-
mierten Prozessparameter bei der H2S- und O2-
Adsorption an α-FeOOH 
Ziel der folgenden Durchbruchsversuche ist es, grundlegende praxisrelevante Ver-
suchsparameter zu ermitteln, welche als Grundlage für das spätere Upscaling in 
größere Maßstäbe dienen. Zudem bilden sie die Basis für die folgende Validierung 
der experimentellen Ergebnisse in den angestrebten Labor und Feldversuchen mit 
Realbiogas, welches wiederum H2S und O2 enthält. 
6.1.1 Versuchsplanung der vertiefenden Untersuchungen 
Bei der Planung der Versuchsmatrix werden die wichtigsten, praxisrelevanten Pro-
zessparameter (siehe u.a. [171,172]) berücksichtigt (Tabelle 6.1): 
Tabelle 6.1: Übersichtsversuchsplan vertiefende Untersuchungen 
Adsorption F / l/min GHSV cH2S,0/O2,0 / ppm T / °C cH2O / Vol.-% 
H2S 0,2-1 5000-30.000 500-2.000 25-50 0-5 
O2 0,2-1 5000-30.000 500-15.000 40-200 0-5 
 
Als Grundvoraussetzung für die Reproduzierbarkeit der experimentellen Versuche 
sind vergleichbare Randbedingungen, z. B. Vermeidung von Randgängigkeiten 
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innerhalb des Reaktors oder Kondensation in nachgelagerten Anlagenteilen, zu 
beachten und einzuhalten. 
Der detaillierte Versuchsplan ist dem Anhang (Tabelle 14.3) zu entnehmen.  
6.1.2 Bilanzierung der ablaufenden Reaktionen 
Die Massenbilanzierung der einzelnen Reaktionsschritte H2S- und O2-Adsorption 
kann unter Annahme der gebildeten Zwischenprodukte erfolgen. Auf Basis der me-
chanistischen Untersuchungen (vgl. Kapitel 5) kann davon ausgegangen werden, 
dass bei der Reaktion von H2S mit α-FeOOH insbesondere FeS, S8 sowie H2O ge-
bildet werden. Die Bildung von Sulfat- und Hydrogensulfat-ähnlichen Oberflächen-
komplexen als Intermediat wird bei der folgenden Bilanzierung vernachlässigt. Der 
Anteil dieser gebildeten, gegenüber Sauerstoff inaktiven Komplexe ist nach der 
quantitativen Auswertung der Ergebnisse der Röntgendiffraktion (vgl. Punkt 14.9 
des Anhangs) vernachlässigbar gering bzw. als Bulkmaterial nicht nachzuweisen. 
Wird somit die vereinfachte Reaktionsgleichung nach o.s. Gleichung 3.6: 
2 FeOOH + 3 H2S → 2 FeS + ⅛ S8 + 4 H2O  
angenommen, kann der Umsatz an α-FeOOH (Xα-FeOOH) mithilfe der berechneten 
Beladungen an H2S zu jedem Zeitpunkt des Versuches (XH2S, vgl. Gleichungen 3.15 
und 3.16), z. B. zum Durchbruch oder nach Abschluss der H2S-/O2-Adsorption, er-
mittelt werden. 
𝑋𝛼−FeOOH =
2 𝑚𝑜𝑙(𝐹𝑒𝑂𝑂𝐻) ∙ 𝑋H2S ∙ 𝑀𝛼−FeOOH
3 𝑚𝑜𝑙(𝐻2𝑆) ∙ 𝑀H2S
 Gleichung 6.1 
Die resultierende Masse an FeS (mFeS) ergibt sich nach folgender Gleichung 6.2: 
𝑚FeS =
2 ∙ 𝑋H2S ∙ 𝑀FeS ∙ 𝑚Ads
3 ∙ 𝑀H2S
 Gleichung 6.2 
Der Umsatz des bei der Oxidation gebildeten FeS (XFeS) berechnet sich aus der 
Masse des bereits umgesetzten Eisensulfides (mFeS,ox) im Verhältnis zur gebildeten 
Masse an FeS (mFeS, gebildet während H2S-Adsorption): 
𝑚FeS,ox =
4 ∙ 𝑋O2 ∙ 𝑀FeS ∙ 𝑚Ads
3 ∙ 𝑀O2
 Gleichung 6.3 
6 Wirtschaftlichkeitsbetrachtung der großtechnischen Anwendung der alternieren-









 Gleichung 6.4 
6.1.3 Durchbruchsversuche zur H2S-Adsorption an α-FeOOH 
Variation des Volumenstromes bei der H2S-Adsorption an α-FeOOH 
Die DBK der H2S-Adoption an α-FeOOH-164-138 bei unterschiedlichen Volumen-
strömen (F = 0,2…1 l/min bei cH2S,0 = 2000 ppm, Rest N2) sind der folgenden Abbil-
dung 6.1 zu entnehmen. Zudem sind die daraus berechneten Durchbruchsbeladun-
gen dargestellt. 
 
Abbildung 6.1: H2S-Durchbruchskurven einer α-FeOOH-Probe bei unterschiedli-
chen Volumenströmen (links) sowie berechnete XDB,H2S (rechts) 
(mAds = 1 g, TH2S = 35 °C, cH2S,0 = 2000 ppm, cH2O = 5 Vol.-%, Rest N2) 
Deutlich zu erkennen ist, dass XDB,H2S mit sinkendem Volumenstrom nahezu linear 
zunimmt. Dementsprechend steigt der Umsatz an α-FeOOH zum Zeitpunkt des 
Durchbruchs von Xα-FeOOH = 10,6 % auf 5,7 % (F = 0,2 l/min) an. Der Vergleich zur 
Literatur zeigt dabei Übereinstimmungen, denn niedrige Volumenströme und damit 
Gasbelastungen des Adsorbens wirken sich positiv auf die Beladungskapazität aus. 
So verdoppelt diese sich nahezu von 32 mg(H2S)/g auf 61 mg(H2S)/g im dargestell-
ten Versuch bei einer Reduktion des Volumenstromes von 1 l/min auf 0,2 l/min. Bei 
Betrachtung der Anströmgeschwindigkeiten wird von SEXAUER und MICHAELIS ein 
Bereich von 0,5 bis 1,75 cm/s angegeben [58,173].  
Die Steilheit der DBK nimmt mit zunehmendem Gesamtvolumenstrom zu, d.h. im 
Umkehrschluss, dass die effektive Reaktionsgeschwindigkeit mit abnehmendem 
Gesamtvolumenstrom abnehmen muss (Die Steilheit der DBK korreliert mit der Re-







































F / l/min 
6 Wirtschaftlichkeitsbetrachtung der großtechnischen Anwendung der alternieren-
den H2S- und O2-Adsorption an Eisenoxidhydroxiden  
 
129 
Filmdiffusion (D = 1…2 · 10-5 m²/s) am Einzelkorn kann daher unter den betrachte-
ten Bedingungen nicht vernachlässigt werden, da der Filmdiffusionswiderstand mit 
sinkender Strömungsgeschwindigkeit zunimmt und damit im Umkehrschluss die 
Steilheit der DBK abnimmt (vgl. Punkt 2.1.3).  
Ähnliche Ergebnisse wurden von WANG ET AL. für die H2S-Adsorption an einem 
kommerziellen eisenhaltigen Adsorbens für verschiedene Anströmgeschwindigkei-
ten erzielt [81]. YAMAMOTO ET AL. untersuchten die H2S-Adsorption an einem 2-line-
Ferrihydrits (SBET = 214 m²/g) in Abhängigkeit der Eingangskonzentration, Gesamt-
volumenstrom sowie Temperatur. Kernergebnis dieser Studie ist u.a., dass der äu-
ßere Stofftransport der geschwindigkeitslimitierende Schritt der H2S-Adsorption und 
Reaktion an Eisenhydroxid ist [174].  
Variation der Temperatur bei der H2S-Adsorption an α-FeOOH 
Die Ergebnisse der Durchbruchsversuche zur H2S-Adsorption an einer α-FeOOH-
Probe (α-FeOOH-164-138) unter Variation der Temperatur (T = 25…60 °C) sowie 
die berechneten XDB sind der folgenden Abbildung 6.2 zu entnehmen. 
  
Abbildung 6.2: H2S-Durchbruchskurven einer α-FeOOH-Probe bei unterschiedli-
chen Temperaturen (links) sowie berechnete XDB,H2S (rechts) (mAds = 
1 g, F = 1000 ml/min, cH2S,0 = 2000 ppm, cH2O = 5 Vol.-%, Rest N2) 
Zu erkennen ist, dass die Steilheit der DBK mit sinkendender Starttemperatur des 
Festbettes abnimmt. Im Gegensatz dazu nimmt die XDB,H2S mit sinkender Tempera-
tur von 31 mg(H2S)/g bei 60 °C auf 46 mg(H2S)/g bei 25 °C zu. Dies entspricht in 
etwa einer Zunahme der XDB,H2S um 50 %. Entsprechend steigt der Umsatz an 
α-FeOOH zum Zeitpunkt des Durchbruchs von Xα-FeOOH = 5,4 % auf 8,0 % an. 
Die Ergebnisse stehen im Gegensatz von jenen von YAMAMOTO ET AL., welche eine 
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2-line-Ferrihydrit festgestellt haben (Abbildung 6.3) [174]. Die Vorbehandlung der im 
Festbett des Reaktors (di = 8 mm) eingesetzten Probe (mAds = 80 mg) erfolgte in 
einem Volumenstrom von trockenem Stickstoff für 2 h bei 120 °C. 
 
Abbildung 6.3: Ergebnisse von Yamamoto et al. zur Abhängigkeit der H2S-
Beladungskapazität eines 2-line-Ferrihydrits von der Temperatur 
(mAds = 80 mg, u = 500 m/s, cH2S,0 = 459 ppm, Rest H2) [174] 
Es bleibt festzuhalten, dass aufgrund der unterschiedlichen Versuchsbedingungen 
ein Vergleich zu den hier gezeigten Experimenten nicht möglich ist. Aufgrund der 
hohen Anströmgeschwindigkeiten in den Untersuchungen von YAMAMOTO ET AL. und 
den damit verbundenen sehr kurzen Kontaktzeiten zwischen H2S und Probe kann 
die Erhöhung der Temperatur des Reaktors und damit des Festbettes des Adsor-
bens einen positiven Einfluss auf die gewonnene H2S-Beladung haben (wie aus den 
Ergebnissen ersichtlich). 
Dennoch ist zu Vergleichszwecken die H2S-Adsorption (mAds = 1 g, F = 1000 ml/min, 
cH2S,0 = 2000 ppm, cH2O = 5 Vol.-%, Rest N2) in Abhängigkeit der Temperatur 
(T = 25…60 °C) ebenfalls mit einem Ferrihydrit (Fe(OH)3-258-411) durchgeführt 
worden, um einen Materialunterschied ausschließen zu können (Abbildung 6.4). 
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Abbildung 6.4: Berechnete XDB,H2S der H2S-Adsorption an einer Ferrihydrit-Probe 
(Fe(OH)3-258-411) (mAds = 1 g, F = 1000 ml/min, cH2S,0 = 2000 ppm, 
cH2O = 5 Vol.-%, Rest N2) 
Hier kann der gegenläufige Trend zu den Ergebnissen von YAMAMOTO ET AL. eben-
falls beobachtet werden. Der Umsatz an Ferrihydrit zum Zeitpunkt des Durchbruchs 
fällt mit steigender Starttemperatur von 37,9 % auf 59,4 %. 
Variation der Eingangskonzentration an H2S bei der Adsorption an α-FeOOH 
Die Aufnahme der DBK unter Variation der Eingangskonzentration 
(cH2S,0 = 500…2500 ppm) an H2S erfolgt bei verschiedenen Starttemperaturen 
(T = 25/ 30/ 35/ 50 °C) des Festbettes (α-FeOOH-164-138). Die Ergebnisse sind in 
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Abbildung 6.5: H2S-Durchbruchskurven einer α-FeOOH-Probe bei unterschiedli-
chen H2S-Eingangskonzentrationen (mAds = 1 g, F = 1000 ml/min, 
TH2S = konst. im jeweiligen Bereich, cH2O = 5 Vol.-%, Rest N2) 
Der oben beschriebene Trend zur Abnahme der Steilheit der DBK mit sinkender 
Temperatur ist ebenfalls unter Variation der Eingangskonzentration an H2S zu be-
obachten; diese nimmt mit sinkender cH2S,0 ebenfalls ab. Die Abnahme der Steilheit 
geht mit einer Vergrößerung bzw. Verlängerung der Massetransferzone (d.h. der 
Bereich innerhalb des Festbettes, in welcher die Reaktionsfront „wandert“ (vgl. Kapi-
tel 7.2)) einher. Dies wiederum bedeutet eine niedrigere relative Reaktionsge-
schwindigkeit zwischen H2S und dem Eisenoxidhydroxid (vgl. auch Punkt 3.11) 
[143]. Bei niedrigen H2S-Konzentrationen sind daher ein längeres Festbett bzw. im 
Umkehrschluss mehr aktive Zentren notwendig, um die gleiche Menge an Schwe-
felwasserstoff in vergleichbaren Zeitspannen (TOS) zu adsorbieren.  
Dies verdeutlicht sich ebenfalls in der folgenden Abbildung 6.6, welche die zugehö-
rigen Durchbruchsbeladungen über den Eingangskonzentrationen an H2S bei den 
untersuchten Temperaturen darstellt. 
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Abbildung 6.6: H2S-Durchbruchsbeladung über cH2S,0 bei unterschiedlichen Tempe-
raturen (mAds = 1 g, F = 1000 ml/min, TH2S = konst. im jeweiligen Be-
reich, cH2O = 5 Vol.-%, Rest N2) 
Deutlich zu erkennen ist die Zunahme von XDB,H2S mit zunehmender H2S-
Eingangskonzentration unabhängig von der Starttemperatur; jedoch unterschiedlich 
ausgeprägt bei unterschiedlichen Starttemperaturen. So steigt die H2S-
Durchbruchsbeladung bei 25 °C von 49 mg(H2S)/g auf 48 mg(H2S)/g bei Erhöhung 
von cH2S,0 von 500 ppm auf 2500 ppm, hingegen bei 50 °C von 27 mg(H2S)/g auf 
32  mg(H2S)/g. Es lässt sich vermuten, dass die Abnahme des Einflusses des äuße-
ren Stofftransportes durch Erhöhung der H2S-Konzentration und damit verbunden 
auch des Diffusionskoeffizienten zu erhöhten H2S-Beladungen führt. 
Variation der Gasfeuchte des Rohgases bei der H2S-Adsorption an α-FeOOH 
Die folgende Abbildung 6.7 stellt die DBK in Abhängigkeit der Gasfeuchte dar. Da-
bei ist neben trockenem und vollständig Wasserdampf-gesättigtem Gas (cH2O = 
5 Vol.-%) auch eine vorbefeuchtete α-FeOOH-Probe (yH2O = 5 Ma.-%; unbehandelte 
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Abbildung 6.7: H2S-Durchbruchskurven einer α-FeOOH-Probe bei unterschiedlicher 
Gasfeuchte (mAds = 1 g, F = 1000 ml/min, cH2S,0 = 2000 ppm, 
TH2S = 35 °C, Rest N2) 
Der Unterschied in den berechneten XDB,H2S für die drei Versuchsbedingungen ist 
relativ gering (28…33 mg(H2S)/g), jedoch unterscheidet sich die Form der DBK 
stark voneinander. Die DBK ohne externe Wasserzufuhr weist den steilsten Anstieg 
auf, hingegen verläuft jene mit externer Wasserzufuhr relativ flach. Die DBK der 
α-FeOOH-Probe mit erhöhter Gutfeuchte steigt zunächst relativ steil an, flacht da-
nach ab und nähert sich dem DBK-Verlauf mit externer Wasserzufuhr. Demnach 
behindert physikalisch gebundenes Wasser an der Materialoberfläche die H2S-
Adsorption und reduziert die erreichbare XDB,H2S im Vergleich zur nicht vorbehandel-
ten Probe. Die H2O-Moleküle können aktive Zentren für die H2S-Adsorption belegen 
und somit eine Initialadsorption sowie nachfolgende Dissoziation behindern (vgl. 
auch [56]). Hingegen dient Wasser in dissoziierter Form zur Ausbildung von OH--
Gruppen an der Materialoberfläche und damit zusätzlicher Adsorptionszentren für 
H2S. Dies bestätigt die Ergebnisse der mechanistischen Untersuchungen (vgl. 
Punkt 5.1).  
6.1.4 Durchbruchsversuche zur O2-Adsorption an H2S-
vorbehandeltem α-FeOOH 
Die Durchbruchsversuche der O2-Adsorption finden unter einheitlicher Vorbehand-
lung der α-FeOOH-Probe (α-FeOOH-164-138) mit H2S statt. Dazu wird die einge-
setzte Probe unter den entsprechenden Versuchsbedingungen konditioniert 
(mAds = 1 g, F = 1 l/min, TH2S = 35 °C, cH2S,0 = 2000 ppm, cH2O = 5 Vol.-%, Rest N2, 
TOS = 60 min; vgl. Tabelle 4.2). Im Anschluss wird H2S-vorbehandelte Eisenoxid-
hydroxid mit trockenem Stickstoff für 10 min gespült und letztlich die O2-Adsoption 
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Variation des Volumenstrom bei der O2-Adsorption an H2S-vorbehandeltem 
α-FeOOH 
Die Ergebnisse der O2-Adsorption bei unterschiedlichen Volumenströmen 
(F = 0,2…1 l/min) an H2S-vorbehandeltem α-FeOOH sind der folgenden Abbil-
dung 6.8 zu entnehmen.  
 
Abbildung 6.8: O2-Durchbruchskurven an H2S-vorbehandeltem α-FeOOH-164-138 
bei unterschiedlichen Volumenströmen (links) sowie berechnete XDB 
(rechts) (mAds = 1 g, cO2,0 = 5000 ppm, TO2 = 60 °C, Rest N2) 
Die Steilheit der DBK nimmt mit abnehmendem Volumenstrom leicht ab. Allgemein 
betrachtet kann die Dispersion, d. h. die Vermischung und der Ausgleich von Kon-
zentrationsunterschieden an der gedachten O2-Konzentrationsfront (vgl. auch 
Punkt 2.1.3), durch molekulare Diffusion und konvektiven Transport erfolgen. Bei 
hohen Geschwindigkeiten (u ca. 10 cm/s) ist die Konvektion dominierend, die mole-
kulare Diffusion dagegen vernachlässigbar klein, d.h. die Partikel-REYNOLDS-Zahl 
Reε >> 1,8 [175] (für F = 1 l/min: Reε = 5,8). Mit abnehmenden Volumenstrom flacht 
der Beginn der Durchbruchskurven etwas ab (vgl. DBK für F = 0,2 l/min). Gründe 
hierfür können der steigende Einfluss der molekularen Diffusion sowie die axiale 
Dispersion sein [31,176]. Die Partikel REYNOLDS-Zahl Reε berechnet sich zu 1,2 und 
liegt somit unterhalb des oben abgegebenen Grenzwertes von 1,8. 
Die Durchbruchsbeladung steigt dagegen mit sinkendem Volumenstrom an. Die 
Vermutung liegt daher nahe, dass (innere) Stofftransport in das Porensystem bzw. 
zu den aktiven Zentren, die Adsorption sowie die Reaktion an diesen Zentren ge-
schwindigkeitslimitierend ist (da die Diffusionskoeffizienten im Poreninneren um 
Größenordnungen geringer sind im Vergleich zum äußeren Stofftransport, 
Deff ca. 5…7 · 10-6 m²/s berechnet nach BOSANQUET-Gleichung (Gleichung 2.10); 
vgl. auch [174]). Der mittlere Porendurchmesser der eingesetzten, frischen 
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O2-Moleküle unter den gegebenen Bedingungen (T = 50 °C, p = 1 bar) ergibt eine 
KNUDSEN-Zahl von Kn ≈ 3, d.h. die Einordnung erfolgt in den Übergangbereich zwi-
schen KNUDSEN-Diffusion und Oberflächendiffusion (vgl. Punkt 2.1.3, Abbil-
dung 2.3). 
Variation der Temperatur bei der O2-Adsorption an H2S-vorbehandeltem α-FeOOH 
Die Durchbruchskurven sowie -beladungen der O2-Adsorption unter Temperaturva-
riation (T = 60…200 °C) sind im Folgenden dargestellt. 
 
Abbildung 6.9: O2-Durchbruchskurven an H2S-vorbehandeltem α-FeOOH-164-138 
bei unterschiedlichen Temperaturen (links) sowie berechnete XDB 
(rechts) (mAds = 1 g, F = 1000 ml/min, cO2 = 5000 ppm, Rest N2) 
Es bleibt festzuhalten, dass die XDB,O2 mit steigender Startemperatur ebenfalls an-
steigt. Es sind deutliche Unterschiede der Form der Durchbruchskurven ab Tempe-
raturen von über 120 °C festzustellen. Die TGA-Analyse des eingesetzten Materials 
(Abbildung 14.7) zeigt eine kontinuierliche Abnahme physisorbierten Wassers bei 
Temperaturen oberhalb 80 °C. Deutliche Materialveränderungen ergeben sich bei 
T = 210 °C aufgrund der Abspaltung von Kristallwasser. Verbunden mit der Tempe-
raturerhöhung aufgrund der Exothermie der Reaktion (ca. ΔT = 20…40 K zwischen 
Ein- und Ausgang des Festbettes) sowie der potentiellen Ausbildung lokaler Hot-
spots kann eine Veränderung der α-FeOOH-Probe ab Starttemperaturen oberhalb 
120 °C angenommen werden (Temperatur im Festbett dann entsprechend zwischen 
140..160 °C, ggf. höher bei Ausbildung von Hotspots.). 
Dennoch bestätigen die Ergebnisse die Untersuchungen von DAVYDOV ET AL., bei 
denen ebenfalls eine höhere Sauerstoffbeladung mit steigender Temperatur festge-
stellt worden ist [12]. Die Reaktion startet demnach an der Materialoberfläche, mit 
steigender Temperatur wandert die Reaktionsfront jedoch auch in tiefere Schichten 
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zess der Bildung von elementarem Schwefel wird der Elektronenübergang von S2--
Ionen zu Eisen(III)-Ionen Fe3+ angesehen, welche die Reduktion Fe3+ → Fe2+ im 
Adsorbens verursacht. Zudem muss für die Chemisorption eine Aktivierungsenergie 
aufgebracht werden [177]. Da mit steigender Temperatur die Beladungskapazität an 
Sauerstoff XO2 zunimmt, könnte die Aktivierungsenergie bei zu niedrigen Tempera-
turen ggf. nicht aufgebracht werden. Nach Überwindung der Aktivierungsenergie 
läuft die chemische Reaktion aufgrund der hohen Exothermie (ΔRH ca. 600 kJ/mol) 
und der damit verbundenen Wärmeentwicklung (adiabate Termpaturerhöhung 
ΔTad = 30-60 K) in ausreichendem Maße ab. 
Zu Vergleichszwecken sind weitere Versuche an einer Ferrihydrit-Probe (Fe(OH)3-
258-411) zur O2-Adsorption unter Variation der Starttemperatur durchgeführt wor-
den. Die zugehörigen DBK sind in der folgenden Abbildung 6.10 dargestellt.  
 
Abbildung 6.10: O2-Ausgangskonzentrationen an H2S-vorbehandeltem Fe(OH)3-258-
411 bei unterschiedlichen Temperaturen (mAds = 1 g, F = 
1000 ml/min, cO2,0 = 5000 ppm, Rest N2) 
Mit sinkender Starttemperatur ist hier ein O2-Schlupf (bis zu cO2 = 2700 ppm bei t ca. 
30 s und T = 50 °C) zu Beginn der Versuchszeit festzustellen, welcher dann mit fort-
schreitender Zeit und damit der einhergehenden Erwärmung des Festbettes bzw. 
der Reaktionsfront abnimmt. So steigt die Temperaturdifferenz zwischen Reak-
torein- und -ausgang beispielsweise bei T = 50 °C innerhalb der ersten 30 s von 5 K 
bis auf maximal 25 K bei 300 s. Der gemessene O2-Schlupf sinkt mit steigender 
Starttemperatur.  
Der Unterschied zur untersuchten α-FeOOH-Probe (α-FeOOH-164-138), bei wel-
cher kein O2-Schlupf im betrachteten Temperaturbereich festzustellen ist, kann mit 
der unterschiedlichen Porenstruktur begründet werden. So weist das Fe(OH)3 einen 
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α-FeOOH-164-138 (27 zu 3 %) bzw. einen geringeren Anteil an Mesoporen auf (57 
zu 83 %). Mit steigendem Anteil an Mikroporen wird die Porendiffusion zu den akti-
ven Zentren der inneren Oberfläche erschwert, es tritt vermehrt Mikroporendiffusion 
auf (vgl. Abbildung 2.3). Der Vergleich der Mikroporenanteile der untersuchten 
α-FeOOH- und Ferrihydrit-Proben zeigt einen Unterschied im Faktor von 2 bis 4. Die 
Beschreibung mithilfe eines dominierenden Mechanismus ist vor allem in Über-
gangsbereichen, d. h. 0,1 ≤ Kn ≤ 10, oft nicht sinnvoll (Kn - Knudsen-Zahl, hier zwi-
schen 2 und 7), sodass eine strikte Trennung der einzelnen Diffusionsmechanismen 
nicht eindeutig möglich ist [28]. Dennoch ist ein deutlicher Unterschied zwischen 
den untersuchten Materialien zu beachten. Dies trifft auch auf die deutlich unter-
schiedliche spezifische Oberfläche SBET zu (164 zu 300 m²/g). 
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Variation der O2-Eingangskonzentration bei der Adsorption an H2S-vorbehandeltem 
α-FeOOH 
Die Durchbruchskurven bei unterschiedlichen Eingangskonzentrationen an O2 sind 
bei Temperaturen zwischen 60 und 80 °C aufgenommen worden (Abbildung 6.11). 
  
Abbildung 6.11: O2-Durchbruchskurven an H2S-vorbehandeltem α-FeOOH-164-138 
bei unterschiedlichen O2-Eingangskonzentrationen (links) sowie be-
rechnete XDB (rechts) (mAds = 1 g, F = 1000 ml/min, TO2 = konst. im 
jeweiligen Bereich, Rest N2) 
Die auftretenden Schwankungen des Signals bei geringeren O2-Gehalten sind der 
zunehmenden Messungenauigkeit im unteren Messbereich (bis ca. 750 ppm) des 
paramagnetischen Sensors geschuldet. Dennoch lassen sich deutliche Trends aus 
den aufgenommenen Daten ableiten. Die Steigung der DBK nimmt nur sehr 
schwach mit sinkender Eingangskonzentration an O2 ab. Dagegen ist die Zunahme 
der Durchbruchsbeladung an O2 mit steigender cO2,0 deutlich zu erkennen. 
Bei der stattfindenden O2-Chemisorption treten Valenzkräfte zwischen Sauerstoff-
molekül und Adsorbensoberfläche auf, welche die gleiche Größenordnung der Kräf-
te einer chemischen Bindung besitzen [178] (vgl. auch Punkt 2.1). Der dabei not-
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sorption nur eine monomolekulare Bedeckung zu [42]. Bei der Kinetik erfolgt nach 
LOW eine Unterteilung in schnelle und langsame Chemisorption [177]. Die verfügba-
ren, aktiven Plätze des Adsorbens, im Speziellen die S2-- und SH--Gruppen an der 
Materialoberfläche, bestimmen dabei die Adsorptionsgeschwindigkeit, nachdem die 
Dissziation der O2-Moleküle erfolgt ist (vgl. mechanistische Untersuchungen, 
Punkt 5.3). Zu Beginn der O2-Chemisorption, d. h. unmittelbar nach dem Kontakt 
von Adsorbat und Adsorptiv, werden laut Literatur dabei Adsorptionsplätze bzw. 
aktive Plätze erzeugt [177], an welchen die schnelle Chemisorption stattfindet. Ab 
diesem Zeitpunkt findet die langsame Chemisorption statt, bei welcher die aktiven 
Plätze nur sehr langsam belegt werden können. Die Folge ist eine Senkung der 
Chemisorptionsgeschwindigkeit mit der Zeit. Demzufolge werden die aktiven Plätze 
unabhängig von der Eingangskonzentration an Sauerstoff zunächst schnell belegt. 
Die anschließende Reaktion sowie der fortwährende O2-Transport in das Material-
gitter (Eisenoxidhydroxid oder Ferrihydrit) wird vermutlich zum geschwindigkeitsbe-
stimmenden Schritt, wie es auch von DAVYDOV ET AL. beschrieben wird [12]. Jedoch 
erfolgt die Neubelegung der aktiven Zentren bei höheren Eingangskonzentrationen 
sehr schnell, da genügend O2-Moleküle für die Adsorption zur Verfügung stehen – 
folglich wird die Beladung bei höheren Eingangskonzentrationen größer, sofern die 
notwendige Aktivierungsenergie der Reaktion verfügbar und die Porendiffusion aus-
reichend schnell ist (vgl. auch H2S-Adsorption an α-FeOOH, Deff ca. 5…7 · 10-6 m²/s, 
Punkt 6.1.3). Bei niedrigeren Temperaturen ist der genau gegenläufige Trend zu 
beobachten. So ist laut Literatur der O2-Adsorption an einem kommerziellen Eisen-
oxidhydroxid-basiertem Produkt bei einer Temperatur von 20 °C und bei variieren-
der cO2,0 ein Anstieg der Durchbruchsbeladung mit abnehmender O2-Konzentration 
beobachtet worden [27].  
Variation der Gasfeuchte des Rohgases bei der O2-Adsorption an H2S-
vorbehandeltem α-FeOOH 
Analog zur H2S-Adsorption ist der Einfluss der Gas- bzw. Gutfeuchte (3…5 Ma.-%) 
mit trockenem und Wasserdampf-gesättigtem Gas (T = 35 °C, cH2O = 5 Vol.-%) so-
wie einer mit Wasser vorkonditionierten Probe untersucht worden. 
6 Wirtschaftlichkeitsbetrachtung der großtechnischen Anwendung der alternieren-




Abbildung 6.12: O2-Durchbruchskurven an H2S-vorbahndeltem α-FeOOH-164-138 bei 
unterschiedlichen Gasfeuchten (mAds = 1 g, F = 1000 ml/min, 
cO2,0 = 5000 ppm, TO2 = 60 °C, Rest N2) 
Demnach sind die Wasserdampf-gesättigten Bedingungen wiederum am besten und 
erreichen ca. die 1,5-fache XDB im Vergleich ohne externe Wasserzufuhr (Wasser-
verbrauch während der Oxidation). Die vorbefeuchtete Probe enthält eine erhöhte 
Menge an physisorbiertem H2O (5 statt 3 Ma.-%), welches die aktiven Zentren für 
die Initialadsorption blockiert. Es bleibt festzuhalten, dass eine gewisse Gutfeuchte 
sowie externe Wasserzufuhr für die Regeneration des Eisenoxidhydroxid-Materials 
unabdingbar ist. Dies bestätigt u.a. auch die Ergebnisse der mechanistischen Un-
tersuchungen (vgl. u.a. Punkt 5.1.2 und [95]). 
6.2 Zyklenversuche – alternierende H2S- und O2-
Adsorption an α-FeOOH 
Zur Annäherung der Laborexperimente an reale Prozessbedingungen sind ver-
schiedene Zyklenversuche durchgeführt worden. Als Zyklus wird im hier betrachten 
Zusammenhang eine Adsorptionsphase von H2S (F = 1l/min, cH2S,0 = 2000 ppm, 
TH2S = 35 °C) bis zum Durchbruch bzw. einer vorgegebenen Versuchszeit (t = 
60 min) sowie der darauffolgenden O2-Adsorption (F = 0,5…1l/min, 
cO2 = 1.000…2000 ppm, TO2 = 35 °C) wiederum bis zum Durchbruch bzw. einer vor-
gegebenen Versuchszeit (t = 20 min) bezeichnet. Dies spiegelt das Umschalten 
zwischen zwei Festbettkolonnen im technischen Prozess wider.  
Im Folgenden sind beispielhaft drei Zyklenversuche dargestellt, welche sich in den 
Prozessbedingungen Eingangskonzentration (cO2,0 = 1000…2000 ppm) sowie Vo-
lumenstrom an O2 (F = 0,5…1l/min) unterscheiden. Die Versuchsbedingungen wur-
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Zyklenversuch 1 – Eingangskonzentration an O2 entspricht 1000 ppm 
Abbildung 6.13 zeigt die Durchbruchskurven der H2S- und O2-Adsorption an 
α-FeOOH für je vier Zyklen.  
 
Abbildung 6.13: Durchbruchskurven für H2S (links) sowie O2 (rechts) an α-FeOOH-
164-138 im Zyklenversuch 1 (mAds = 1 g, F = 1000 ml/min, cH2S,0 = 
2000 ppm, TH2S = 35 °C, cO2,0 = 1000 ppm, TO2 = 60 °C, Rest N2) 
Deutlich zu erkennen ist, dass die Durchbruchszeiten mit zunehmender Zyklenzahl 
sowohl für H2S- (von tDB,H2S = 900 s auf 80 s) als auch O2-Adsorption von (von 
tDB,O2 = 750 s auf 100 s) deutlich abnimmt. So halbiert sich die zugehörige Durch-
bruchsbeladung ebenfalls um ca. die Hälfte pro Zyklus (von XDB,H2S = 48 mg(H2S)/g 
aus 4 mg(H2S)/g bzw. XDB,O2 = 18 mg(O2)/g auf 2 mg(O2)/g; vgl. Abbildung 6.17). Die 
Abnahme der Durchbruchsbeladung ist zum einen mit der Bildung und Exposition 
von elementarem Schwefel auf der Materialoberfläche sowie im Porensystem zu 
erklären, welche sich ebenfalls in der Abnahme der spezifischen Oberfläche von 
164 auf ca. 45 m²/g widerspiegeln. Zudem kann nicht ausgeschlossen werden, dass 
durch die Transformation der äußeren Schale des Adsorbenskorn zu FeS (Xα-FeOOH 
ca. 9 %) und zurück zu α-FeOOH (XFeS ca. 90 %) Änderungen der Porenstruktur 
und somit der spezifischen Oberfläche einhergehen. DUNKLEY führt zudem an, dass 
die Bildung von Verbindungen nicht ausgeschlossen werden kann, welche bei nied-
rigen Temperaturen nicht oxidiert werden [70]. Dies wird u.a. durch die Bildung von 
Sulfat-ähnlichen Oberflächenspezies, welche in den DRIFT-spektroskopischen Un-
tersuchungen detektiert worden (siehe Punkt 5.1.2), gestützt.  
Zyklenversuch 2 – Eingangskonzentration an O2 entspricht 2000 ppm 
In Abbildung 6.14 sind die Durchbruchskurven der H2S- und O2-Adsorption in einem 
zweiten beispielhaften Versuch dargestellt. Dabei ist die Eingangskonzentration an 
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2000 ppm), was mit den bereits erbrachten Ergebnissen zum Konzentrationseinfluss 
mit einer Erhöhung der Durchbruchsbeladung XDB,O2 einhergehen sollte 
(vgl. Punkt 6.1.4). 
 
Abbildung 6.14: Durchbruchskurven für H2S (links) sowie O2 (rechts) an α-FeOOH-
164-138 im Zyklenversuch 2 (mAds = 1 g, F = 1000 ml/min, cH2S,0 = 
2000 ppm, TH2S = 35 °C, cO2,0 = 2000 ppm, TO2 = 60 °C, Rest N2) 
Wiederum ist eine deutliche Abnahme der Durchbruchszeiten für H2S- (von 
tDB,H2S = 1000 s auf 50 s) und O2-Asoprtion (tDB,O2 = 400 s auf 50 s) feststellbar. Die 
zugehörigen berechneten Durchbruchsbeladungen sind ebenfalls in Abbildung 6.16 
zu finden und sinken dementsprechend von XDB,H2S = 43 mg(H2S)/g auf 4 mg(H2S)/g 
bzw. XDB,O2 = 16 mg(O2)/g auf 2 mg(O2)/g. Zusammengefasst lässt sich konstatie-
ren, dass die Erhöhung der Eingangskonzentration keinen wesentlichen Einfluss auf 
die resultierende Durchbruchsbeladung an O2 im Vergleich zum o.g. Zyklenversuch 
hat. Viel mehr ist die Ausgangsbeladung der H2S-Adsorption zur Bereitstellung akti-
ven sulfidischen Materials für die nachfolgende O2-Adsorption von Belang. 
Zyklenversuch 3 – Volumenstrom bei O2-Adsorption entspricht 500 ml/min 
Die folgende Abbildung 6.15 stellt die Durchbruchskurven der H2S- und O2-
Adsorption unter Variation des O2-Volumenstroms dar. Dabei ist der Volumenstrom 
während der O2-Adsorption auf 500 ml/min halbiert worden, was wiederum mit er-
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Abbildung 6.15: Durchbruchskurven für H2S (links) sowie O2 (rechts) an α-FeOOH-
164-138 im Zyklenversuch 3 (mAds = 1 g, FH2S = 1000 ml/min, cH2S,0 = 
2000 ppm, TH2S = 35 °C, FO2 = 500 ml/min, cO2,0 = 1000 ppm, 
TO2 = 60 °C, Rest N2) 
Der erwünschte Effekt der Steigerung der erreichbaren Durchbruchsbeladungen an 
O2 ist eher gering, wie den berechneten Beladungen in Abbildung 6.16 zu entneh-
men ist. Erkennbar ist eine leichte Erhöhung der XDBO2 im 1. Zyklus von 16 mg(O2)/g 
auf 24 mg(O2)/g).  
 
Abbildung 6.16: Durchbruchsbeladungen XDB für die H2S- (links) sowie O2-
Adsorption (rechts) an α-FeOOH-164-138 im Vergleich der Zyklen-
versuche (ZV1-ZV3) (mAds = 1 g, FH2S = 1000 ml/min, cH2S,0 = 
2000 ppm, TH2S = 35 °C, FO2 = 500…1000 ml/min, cO2,0 = 
1000…2000 ppm, TO2 = 60 °C, Rest N2) 
Aus den dargestellten Ergebnissen bzgl. der Durchbruchsbeladungen an H2S und 
O2 lässt sich schließen, dass die Oxidationsreaktion unter den gewählten Bedingun-
gen bei allen drei gezeigten Versuchen nahezu vollständig abläuft (Xα-FeOOH abneh-
mend von ca. 10 % auf 1 %; XFeS = 95…100 %). Die Abnahme der Beladungskapa-
zitäten des Adsorbens ist auf die Bildung und Exposition von elementarem Schwefel 
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welche elementaren Schwefel der Modifikation S8 zeigt, sowie der Abnahme der 
BET-Oberfläche aufgrund dieser Schwefelablagerungen im Porensystem und auf 
der Materialoberfläche bestätigt wird. Die Gesamtbeladungen an H2S liegen zwi-
schen XH2S,ges = 96…101 mg(H2S)/g und für O2 zwischen XO2S,ges = 45…53 mg(O2)/g 
in Abhängigkeit der Versuchsbedingungen. Für die Übertragbarkeit auf den realen 
Prozess bleibt festzuhalten, dass die Durchbruchszeiten mit zunehmender Zyklen-
zahl rapide abnehmen. Entscheidend für die Restsauerstoffentfernung aus Biogas 
ist eine möglich hohe Beladung an H2S bzw. aktivem FeS für die nachfolgende Oxi-
dationsreaktion. Dabei ist die Bildung von inaktiven Spezies, beispielsweise FeSO4 
oder FeS2 durch Reaktion von FeS und S an potentiell auftretenden Hotspots im 
Festbett, möglichst zu vermeiden. Die Reaktionstemperatur sollte daher möglich 
konstant auf einen Wert (T = 35…50 °C) angepasst werden, um auch energieinten-
sive Aufheiz- und Abkühlprozesse zu umgehen. 
6.3 Versuche zur gleichzeitigen H2S- und O2-
Adsorption an α-FeOOH 
Analog zu den mechanistischen Untersuchungen (Kapitel 5) sind ebenfalls Messun-
gen zu in-situ-Regeneration durch O2-Zugabe während der H2S-Adsorption durch-
geführt worden. Unter Variation der Eingangskonzentration an Sauerstoff 
(cO2,0 = 0…2000 ppm als potentielle Schwankungsbreite für Realgase) sowie der 
Starttemperatur (T = 0…80 °C, wobei detaillierte Messreihen für 35 °C und 45°C 
aufgenommen werden) werden dafür verschiedene Messpunkte angefahren, wobei 
die resultierenden Beladungen für den Durchbruch XDB sowie nach der Hälfte der 
Sättigungsbeladung X0,5 in der folgenden Abbildung 6.17 zusammengefasst darge-
stellt sind. Für die Starttemperatur T = 0 °C wird der Reaktor in Eiswasser gekühlt. 
Die gewählten Starttemperaturen von 35 °C bzw. 45 °C für die detaillierten Messrei-
hen basieren auf den Ergebnissen der oben gezeigten Durchbruchsversuche sowie 
Zyklenversuche unter Variation der Starttemperatur für H2S- bzw. O2-Adsorption. 
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Abbildung 6.17: XDB (links) und X0,5 (rechts) der H2S-Adsorption an α-FeOOH-164-138 
während in-situ-Regeneration in Abhängigkeit von cO2,0 und T (mAds 
= 1 g, F = 1000 ml/min, cH2S,0 = 2000 ppm, cO2,0 = 0…2000 ppm, Rest 
N2) 
Deutlich zu erkennen ist, dass die Durchbruchsbeladung XDB,H2S (links) mit steigen-
der Eingangskonzentration an O2 bis zu einem Verhältnis von cH2S,0:cO2,0 ≈ 1,6:1 
zunimmt und dann auf diesem Niveau nahezu konstant verbleibt (für T = 35 °C bzw. 
45 °C). Ein etwas anderes Ergebnis zeigt für sich X0,5;H2S (rechts), was mit steigen-
der Eingangskonzentration an O2 zunächst auf X0,5;H2S = 310 mg(H2S)/g für 
T = 35 °C bzw. X0,5;H2S = 210 mg(H2S)/g für T = 45 °C ansteigt und danach wieder 
deutlich auf X0,5;H2S = 260 mg(H2S)/g bzw. X0,5;H2S = 175 mg(H2S)/g abfällt. Das Ma-
ximum der Beladung wird bei einem Verhältnis von cH2S,0 : cO2,0 ≈ 2 : 1 erreicht. Dies 
lässt die Vermutung zu, dass bei höheren Eingangskonzentrationen an O2 die für 
die H2S-Adsorption benötigten aktiven Zentren mit zunehmendem Reaktionsfort-
schritt blockiert werden. Zum einen erfolgt dies direkt durch Initialadsorption von 
Sauerstoffmolekülen an der Materialoberfläche, zum anderen ebenfalls durch wäh-
rend der Reaktion von H2S und O2 gebildete Wassermoleküle (vgl. auch Ergebnisse 
der DRIFTS in Punkt 14.7 des Anhangs), welche von der Oberfläche desorbieren 
werden und dem elementarem Schwefel, der auf der Materialoberfläche abgelagert 
wird (vgl. auch LRS Ergebnisse in Punkt 14.8 des Anhangs). Die Ergebnisse stehen 
im Gegensatz zur Literatur, in welcher zum sicheren Betrieb eines Festbettadsor-
bers zur H2S-Entfernung mithilfe eisenhaltiger Gasreinigungsmassen auf Basis na-
türlicher α-FeOOH-Adsorbentien ein stöchiometrischer Sauerstoffüberschuss 
(cH2S,0:cO2,0 > 2, vgl. Gleichung 1.1) gefordert wird [58,59]. Ebenso finden sich diese 
Testbedingungen mit Sauerstoffüberschuss in Normen zur Beprobung der Aktivität 
von Adsorbentien gegenüber Schwefelwasserstoff wieder, wie z. B. der 
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Die folgende Abbildung 6.18 zeigt die Durchbruchskurven für H2S und O2 (cH2S,0 = 
2000 ppm, cO2,0 = 2000 ppm) an α-FeOOH in Abhängigkeit von der Starttemperatur 
(T = 35 °C bzw. 45 °C). 
 
Abbildung 6.18: Durchbruchskurven von H2S und O2 an α-FeOOH-164-138 in Abhän-
gigkeit der Temperatur; T = 35 °C (links) und T = 45 °C (rechts) (mAds 
= 1 g, F = 1000 ml/min, cH2S,0 = 2000 ppm, cO2,0 = 2000 ppm, Rest N2) 
Deutlich zu erkennen ist, dass bei einer Starttemperatur von 45 °C nahezu stöchio-
metrisch Sauerstoff verbraucht wird (Gleichung 1.1), d.h. am Ausgang des Festbetts 
können in etwa 1000 ppm(O2) bei einem Eingangsgehalt von 2000 ppm(O2) detek-
tiert werden. Korrespondierend zum H2S-Messwert steigt der O2-Messwert mit dem 
Durchbruch an Schwefelwasserstoff ab einer Versuchszeit von ca. 2750 s an. Bei 
der niedrigen Starttemperatur von 35 °C wird hingegen ein geringerer Anteil an O2 
als bei 45 °C verbraucht (750…900 ppm(O2), Abbildung 6.18 (links)). Dies bestätigt 
zunächst einmal die o.s. Ergebnisse zum Temperatureinfluss auf die Oxidation der 
H2S-beladender Eisenoxidhydroxide (vgl. Punkt 6.1.4 bzw. Abbildung 6.9), wo mit 
steigender Temperatur höhere O2-Beladungen, d.h. Umsätze an O2, erreicht werden 
können.  
Für die H2S-Adsorption ergibt sich ein gegenläufiger Trend, d.h. mit niedrigen Tem-
peraturen können höhere H2S-Beladungen erreicht werden (vgl. Punkt 6.1.3 bzw. 
Abbildung 6.2). Diese Erkenntnisse spiegeln sich bei dem Vergleich nach Abbil-
dung 6.18 der unterschiedlichen Starttemperaturen wider, wobei deutlich längere 
Durchbruchszeiten (tDB,H2S = 83 min vs. 50 min) und damit höhere Durchbruchsbela-
dungen an H2S (XDB,H2S = 233 mg(H2S)/g vs. 142 mg(H2S)/g) bei einer Starttempera-
tur von 35 °C erreicht werden.  
Es bleibt festzuhalten, dass für die gleichzeitige H2S-/ O2-Adsorption an α-FeOOH 
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zur Gasphasenentschwefelung auf Basis der erbrachten experimentellen Ergebnis-
se anzustreben ist. Durch Zugabe von Sauerstoff im stöchiometrischen Verhältnis 
zum H2S-Anteil im Rohgas (1:2) können die Standzeiten und damit auch H2S-
Beladungen des Adsorbens deutlich erhöht (bspw. für T = 35 °C von 
XDB,H2S = 33 mg(H2S)/g auf 233 mg(H2S)/g) werden. Dies verdeutlicht auch der Ver-
gleich der erzielbaren Beladungen an H2S zwischen gleichzeitige H2S-/O2-
Adsorption und Zyklenfahrweise (Tabelle 6.2), wobei mithilfe der gleichzeitigen  
H2S-/O2-Adsorption 2…3-fach höhere H2S-Beladungen zu erreichen sind. 
Tabelle 6.2: Vergleich erreichbarer H2S-Beladungen auf α-FeOOH von gleichzei-
tiger H2S-/O2-Adsorption und Zyklenfahrweise (mAds = 1 g, 
F = 1000 ml/min, T = 45 °C bzw. TH2S = 35 °C, TO2 = 60 °C, cH2S,0 = 
2000 ppm, cO2,0 = 2000 ppm, Rest N2) 
 gleichzeitige H2S-/O2-Adsorption Zyklenfahrweise 
XDB,H2S / mg(H2S)/g 233 85 
XEnde,H2S / mg(H2S)/g 295 101 
 
Mit einer ermittelten Durchbruchsbeladung von 233 mg(H2S)/g ergibt sich ein Um-
satz an α-FeOOH von ca. 40 %. Im Vergleich zum dargestellten Zyklenversuch 
(Xα-FeOOH = 15 %) ist dieser demnach ca. 2,7-fach höher. 
6.4 Materialmodifikation – Kalzinierung von α-FeOOH 
bei unterschiedlichen Temperaturen 
Zum tiefergehenden Verständnis der Abhängigkeit von Aktivität der Materialien ge-
genüber H2S und O2 von den jeweiligen aktiven Zentren sind Modifikationen an der 
einer α-FeOOH-Probe (α-FeOOH-164-138) zu Vergleichszwecken der bisherigen 
vertieften Untersuchungen durchgeführt worden. Die zuvor dargestellten Ergebnisse 
der DRIFT-Spektroskopie (Punkt 5.1.1) sowie der Durchbruchsversuche 
(Punkt 6.1.3) zeigten insbesondere eine Korrelation zwischen Anzahl der Oberflä-
chenhydroxylgruppen (vgl. auch Abbildung 4.29) und Aktivität bzw. Kapazität ge-
genüber Schwefelwasserstoff bei der Adsorption an α-FeOOH. Für die weiterfüh-
renden Untersuchungen erfolgte eine Kalzinierung der α-FeOOH-Probe bei 300 °C, 
400 °C und 600 °C für drei Stunden in Luft, um zum einen die Anzahl der OH--
Gruppen auf dem Material zu reduzieren und zum anderen die Struktur der Materia-
lien im Vergleich zum Ausgangsmaterial deutlich zu verändern.  
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Da beide Reaktionen – Entschwefelung und anschließende Oxidation – exotherm 
sind [33], wäre zudem ein temperaturstabiles Material für die kombinierte Entfer-
nung vorteilhaft (T < 150 °C). Die Ergebnisse der Thermogravimetrie/DSC für die 
kalzinierten Proben ist der folgenden Abbildung 6.19 zu entnehmen. 
 
Abbildung 6.19: DSC-TG Daten der bei unterschiedlichen Temperaturen kalzinierten 
α-FeOOH-Proben im Vergleich zu α-FeOOH-164-138 
Zu erkennen ist ein deutlicher Peak bei ca. 120 °C bei allen getesteten Proben, wel-
che auf die Entfernung physikalisch gebundenem Wassers zurückzuführen ist. Bei 
der unkalzinierten α-FeOOH-Probe ist zudem ein weiterer Peak bei ca. 250 °C 
sichtbar. Bei allen Proben reduziert sich die Masse der Einwaage bis 500 °C (um 
2 %, 4 %, 6 % bzw. 16 %), am stärksten für das unkalzinierte α-FeOOH. 
Die Ergebnisse bestätigen, dass das Kristallwasser bei Temperaturen um 230-
260 °C komplett aus dem α-FeOOH entfernt wird. Die kalzinierten Proben zeigen 
keinen korrespondierenden endothermen Peak sowie Masseabnahme im relevanten 
Temperaturbereich (bei α-FeOOH ca. 7 % im Temperaturbereich von 230-260 °C).  
Die IR-Transmissionsmessungen der eingesetzten Proben zeigen ebenfalls eine 
deutliche Abnahme der OH--Gruppen an der Materialoberfläche mit steigender Kal-
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Abbildung 6.20: IR-Transmissions-Spektren der bei unterschiedlichen Temperaturen 
kalzinierten α-FeOOH-Proben im Vergleich zu α-FeOOH-164-138 
Die für α-FeOOH typischen Materialbanden (OH--Gruppen) bei 890 und 790 cm-1 
verschwinden komplett aus dem IR-Spektrum, was für eine Zersetzung unter Bil-
dung von α-Fe2O3 spricht [44]. Mit der Entfernung des Kristallwassers nimmt das 
spezifische Porenvolumen zunächst von 0,87 auf 0,97 cm³/g für eine Kalzinierungs-
temperatur von 300 °C zu und anschließend wieder leicht auf 0,92 cm³/g (600 °C) 
ab (Lückvolumen steigt von 80,1 % auf 84,7 %). Die Begründung dafür liegt in der 
Volumenzunahme des verdampfenden Kristallwassers und dem damit verbundenen 
Aufbrechen des Porensystems begründet. Der Anteil des Mesoporenvolumens 
nimmt von 80,4 auf 34,1 % ab. Korrespondierend sinkt damit ebenso die spezifische 
Oberfläche von 164 auf 28 m²/g. Die Röntgendiffraktionsmessungen zeigen eine 
komplette Transformation des α-FeOOH in α-Fe2O3 bereits bei einer Kalzinierungs-
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Abbildung 6.21: Röntgendiffraktogramme der bei unterschiedlichen Temperaturen 
kalzinierten α-FeOOH-Proben im Vergleich zu α-FeOOH-164-138 
Die Ergebnisse der NH3-TPD zur Ermittlung der aziden Zentren auf der jeweiligen 
Materialoberfläche sind der folgenden Abbildung 6.22 (links) zu entnehmen. Die 
Gesamtmenge an desorbiertem Ammoniak sinkt von 138 µmol/g → 131 µmol/g → 
75 µmol/g → 20 µmol/g mit steigender Kalzinierungstemperatur. Insbesondere die 
Anzahl an von BRØNSTED-sauren Zentren (Desoptionspeak bei niedriger Tempera-
tur um 120 °C [134,180]) sinkt mit steigender Kalzinierungstemperatur. Die von 
BRØNSTED-sauren Zentren desorbierte Menge an NH3, als Indikation für die adsor-
bierbare Menge an H2S, korreliert zudem linear mit der spezifischen Oberfläche, 
welche wiederum wichtiger Indikator für die Kapazität an H2S während der Adsorpti-
on an α-FeOOH darstellt (Abbildung 6.22, rechts; vgl. auch vgl. Punkte 4.3 sowie 
4.4).  
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Abbildung 6.22: NH3-TPD-Profile (links) sowie Korrelation von nNH3,BAS und spezifi-
scher Oberfläche (rechts) der bei unterschiedlichen Temperaturen 
(300 °C, 400 °C und 600 °C) kalzinierten α-FeOOH-Proben im Ver-
gleich zu α-FeOOH-164-138 
Die spezifische Oberfläche des bei 300 °C kalzinierten Materials ist mit 119 m²/g 
sowie die Gesamtmenge an desorbiertem NH3 während der TPD mit 131 µmol/g 
vergleichsweise hoch, sodass eine große spezifische Anzahl aktiver Zentren zur 
Verfügung steht. 
Die Endbeladung der unkalzinierten Probe (α-FeOOH-164-138) unter vergleichba-
ren H2S-Adsorptionsbedingungen ist mit 94 mg(H2S)/g im Vergleich zu 
85 mg(H2S)/g der bei 300 °C kalzinierten Probe nicht deutlich größer. Dennoch 
nimmt diese mit steigender Kalzinierungstemperatur über 35 mg(H2S)/g (400 °C) auf 
11 mg(H2S)/g (600 °C) deutlich ab. Die zugehörigen Durchbruchskurven sind der 
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Abbildung 6.23: Durchbruchskurven für H2S (links) sowie O2 (rechts) der bei unter-
schiedlichen Temperaturen (300 °C, 400 °C und 600 °C) kalzinierten 
α-FeOOH-Proben im Vergleich zu α-FeOOH-164-138 (mAds = 1 g, F = 
1000 ml/min, cH2S,0 = 2000vppm, TH2S = 35 °C, cO2,0 = 5000 ppm, TO2 = 
60 °C, Rest N2) 
Die flach auslaufenden S-Form der DBK der unkalzinierten sowie bei 300 °C kalzi-
ierten Probe für die H2S-Adsorption sind deutlich zu erkennen. Dabei kann die Um-
wandlung von LEWIS- in BRØNSTED-sauren Zentren und die anschließende Dissozia-
tion des H2S-Moleküls an der gebildeten OH--Gruppe angenommen werden (vgl. 
auch Punkt 5.1.1). Die bei höheren Temperaturen kalzinierten Proben zeigen hinge-
gen den typischen DBK-Verlauf von α-Fe2O3 (vgl. auch Abbildung 4.28). Die Endbe-
ladungen für Sauerstoff nehmen entsprechend jener für H2S mit steigender Kalzinie-
rungstemperatur von 50 mg(O2)/g → 44 mg(O2)/g → 25 mg(O2)/g → 13 mg(O2)/g ab 
(DBK siehe Abbildung 6.23, rechts). 
Die während der Adsorption resultierenden Endbeladungen für H2S und O2 an un-
kalziniertem und bei unterschiedlichen Temperaturen kalziniertem α-FeOOH sind in 
der folgenden Abbildung 6.24 gegeneinander aufgetragen. Zudem ist der Vergleich 
zum molekular stöchiometrischen Verhältnis H2S:O2 = 2:1 nach Gleichungen 1.1 
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Abbildung 6.24: H2S- / O2-Kapazität der bei unterschiedlichen Temperaturen (300 °C, 
400 °C und 600 °C) kalzinierten α-FeOOH-Proben und α-FeOOH-164-
138 im Vergleich zur molekular stöchiometrischem Verhältnis 
(H2S:O2 = 2:1) (vgl. Gleichung 3.6 bzw. 3.12) 
Es ist festzuhalten, dass sich Verhältnis der Beladungen an H2S und O2 für die bei 
höheren Temperaturen kalizierten Proben in Richtung der O2-Beladung verschiebt. 
Im Umkehrschluss heißt das, dass mehr O2 an den Materialen adsorbiert wird, als 
rechnerisch nach der angenommenen vereinfachten Reaktionsgleichung (Glei-
chung 1.1 bzw. 3.6 und 3.12) möglich wäre. Die könnte damit interpretiert werden, 
dass sich neben FeS noch weitere Schwefel-Sauerstoff-Oberflächenkomplexe auf 
dem Material während der Oxidation bilden und somit eine größere Menge an O2 
auf der Materialoberfläche adsorbiert und gebunden werden kann. Allerdings sinkt 
insgesamt die Beladungskapazität der bei höheren Temperaturen kalzinierten Pro-
ben im Vergleich zur unkalzinierten Probe deutlich, sodass dieser Effekt in Bezug 
auf die höhere O2-Adsorption als gering zu betrachten ist. 
6.5 Diskussion der Ergebnisse zur vertieften Unter-
suchung der H2S- und O2-Adsorption an α-FeOOH 
Die Ergebnisse der vertiefenden Untersuchung der H2S- und O2-Adsorption an 
α-FeOOH verdeutlichen, dass sowohl beide Reaktionsschritte von den jeweils 
eingestellten Betriebparameters – Starttemperatur, Volumenstrom sowie 
Eingangskonzentration an Reaktivgas – des Reaktors abhängen.  
In Bezug auf die H2S-Adsorption ergeben sich folgende optimale Betriebsparameter, 
welche innerhalb der Grenzen des Versuchsprogramms der vertiefenden 
Untersuchungen (vgl. Tabelle 14.3) (1 g-Maßstab) zu verstehen sind (siehe 
Punkt 6.1.3): 
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 niedriger Volumenstrom (F = 200 ml/min) bzw. Raumgeschwindigkeit (GHSV 
= 5.500 h-1) 
 möglichst hohe Eingangskonzentrationen an H2S (cH2S,0 = 2.500 ppm) 
Grundvoraussetzung für die Sauerstoffentfernung ist in diesem Zusammenhang 
eine möglichst hohe H2S-Beladung des jeweiligen Materials. Folgende 
Betriebsparameter sind im Ergebnis des Versuchprogramms festzuhalten (siehe 
Punkt 6.1.4): 
 Erhöhte Temperaturen im Vergleich zur H2S-Adsorption (T = 40-80 °C) 
 Niedriger Volumenstrom (F = 200 ml/min)  bzw. Raumgeschwindigkeit 
(GHSV = 5.500 h-1) 
 Hohe Eingangskonzentrationen an O2 (cO2,0 = 5.000 ppm) 
Unter Einhaltung dieser Betriebsparameter sind Zyklenversuche durchgeführt wor-
den, wobei eine deutliche Abnahme der Durchbruchsbeladungen für H2S und O2 je 
Zyklus konstatiert werden muss (XDB: 48 mg(H2S)/g auf 4 mg(H2S)/g bzw. 
23 mg(O2)/g auf 2 mg(O2)/g, vgl. Abbildung 6.16). Dies ist u.a. mit der Bildung und 
Ablagerung von elementarem Schwefel auf der Materialoberfläche sowie im Poren-
system der untersuchten Materialien zu begründen (vgl. auch mechanistische Un-
tersuchungen, u.a. Punkt 5.3). Für die technische Umsetzung des Verfahrens zur 
alternierenden H2S-/O2-Adsorption ist eine Wirtschaftlichkeitsbetrachtung zur mehr-
fachen Verwendung der Materialien bis zu einer zu bestimmenden Grenzbeladung 
im Vergleich zum vorzeitigen Austausch durchzuführen. Zudem sollte eine Erwär-
mung bzw. Abkühlung der Reaktoren möglichst vermieden werden (unterschiedliche 
Temperaturoptima der H2S- bzw. O2-Adsorption). Zusammengefasst kann festgehal-
ten werden, dass die Praxistauglichkeit des Verfahrens im Zusammenhang mit dem 
Upscaling auf höhere Adsorbensmengen sowie Reaktorvolumina und unter Einsatz 
von Realgas eruiert werden muss. 
Daneben steht im Ergebnis der Versuche zur gleichzeitigen H2S-/O2-Adsorption ein 
Temperaturoptimum von ca. 35 bis 45 °C (vgl. Abbildung 6.18), wenn beide Pro-
zessschritte betrachtet werden. Dies sollte für die weiterführenden Untersuchungen 
mit Realgas beachtet werden. Der Einsatz dieser Verfahrensweise in der Praxis ist 
insbesondere für die H2S-Entfernung zu Interesse, da vergleichsweise hohe H2S-
Endbeladungen erzielt werden können ca. 7…10-fach höher als ohne parallele 
Sauerstoffbeimischung). 
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In Bezug auf die Materialmodifikation von α-FeOOH, d.h. der gezielten Kalzinierung 
zur Abspaltung von Kristallwasser unter Erhaltung der Porenstruktur, kann gezeigt 
werden, dass bei einer Kalzinierungstemperatur von 300 °C eine vollständige Um-
wandlung von α-FeOOH zu α-Fe2O3 unter leichtem Rückgang des Beladungskapa-
zität von H2S und O2 erzielt worden ist (XEnd: 94 mg(H2S)/g zu 85 mg(H2S)/g bzw. 
53 mg(O2)/g zu 44 mg(O2)/g, siehe auch Abbildung 6.24). Für vergleichbare Anwen-
dungen zur H2S-/O2-Entfernung oder anderen katalytischen Anwendungen unter 
erhöhten Temperaturen (bis 300 °C) ist daher eine gezielt Kalzinierung ein geeigne-




7 Scale-Up und Feldtest 
Zur Untersuchung der Praxistauglichkeit des Verfahrens zur alternierenden H2S- 
und O2-Entfernung aus Biogas sind sowohl der Einsatz von Realgas sowie ein Up-
scaling der Reaktorgröße bzw. des Adsorbensmenge notwendig. Dies wird im Rah-
men dieser Arbeit schrittweise durchgeführt. Zunächst erfolgt die Versuchsdurchfüh-
rung mit Realgas im Labor im 30 g-Maßstab (Faktor 30 im Vergleich zu den zuvor 
gezeigten Versuchen (Kapitel 6)). Anschließend erfolgt ein Feldtest im 200 g-
Maßstab (Faktor 200) unter Integration des Verfahrens an einer bestehenden Bio-
gasaufbereitungsanlage. 
7.1 Labor-Realgasversuche im 30 g-Maßstab  
Die Realgasversuche im 30 g-Maßstab werden im Labor unter Integration eines 
Teststandes in eine kleintechnische Biogasanlage, bestehend aus zwei Fermentern 
zu je 2000 l Flüssigkeitsvolumen, durchgeführt. Der Teststand umfasst insgesamt 
vier Festbettadsorber aus Edelstahl bzw. Plexiglas, von denen jeweils zwei paar-
weise miteinander verbunden sind. Die Kolonnen sind hinsichtlich ihres Innen-
durchmessers (20 mm) und ihrer Höhe (500 mm) so konzipiert, dass Effekte der 
Randgängigkeit oder Gaskanalbildung für den eingesetzten Korngrößenbereich 
(1…2 mm) der Adsorbentien ausgeschlossen werden können (vgl. Kapitel 7.2). Die 
Verschaltung der Adsorber ermöglicht sowohl das gleichzeitige Durchströmen bei-
der Kolonnen parallel oder in Reihe als auch den Betrieb nur einer Kolonne.  
Über die Gasleitung am Eingang des Versuchsstands wird die Anlage mit dem ent-
sprechenden Fermenter verbunden und mit Rohbiogas versorgt. Das Gas strömt, in 
Abhängigkeit der Anlagenschaltung vollständig oder als Teilvolumenstrom, zu den 
Adsorberkolonnen. Vor jeder Kolonne ist ein Rotameter mit Nadelventil zur Kontrolle 
des Volumenstroms angebracht. Durch Änderung der Ventilstellung kann der 
Druckverlust über eine Kolonne eingestellt werden, wodurch auch bei Parallelbetrieb 
gleich große Volumenströme realisiert werden können. Beiden Kolonnen ist ein By-
pass mit einer mit Wasser befüllten Waschflasche parallelgeschaltet, welche die 
kleintechnische Biogasanlage vor zu hohen Drücken (15 – 20 mbar) schützen soll 
und über welche das Gas direkt in den nachgeschalteten Filter (Aktivkohle und Sili-
cagel) abgeleitet werden kann. 
Beim Durchströmen der Kolonnen werden potentielle Schadgase im Biogas, z. B. 
H2S, durch die eingesetzten Adsorbermaterialien entfernt und das gereinigte Gas-
gemisch verlässt die Anlage. Die Zusammensetzung des Reingases nach jeder Ko-
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lonne wird in definierten Zeitabständen mit Hilfe der Gasanalytik (Gasanalysator Fa. 
EXTOX mit Sensoren für CH4, CO2, H2 und H2S und O2) gemessen und aufgezeich-
net. Die Gasprobenahme regelt dabei eine zentrale Steuereinheit mit Hilfe von 
Magnetventilen. Die Ausgänge der Anlage sind anschließend an einen Aktivkohlefil-
ter angeschlossen, der ein Austreten nicht entfernter, giftiger Gasbestandteile, z. B. 
H2S, verhindern soll. Das Reinbiogas wird in einem Gasspeicher bis zur weiteren 
Nutzung zwischengespeichert (weiterführende Untersuchungen zur trockenen Re-
formierung von Biogas siehe ANGER ET AL. [181]). 
Für die Oxidationsversuche wird sauerstoffhaltiges Prüfgas (AIRLIQUIDE) über MFCs 
gezielt in die Kolonnen geleitet. Zum einen sind dadurch Zyklenversuche, d. h. 
wechselseitige Beschwefelung und Oxidation, als auch gleichzeitige H2S-/O2-
Zugabe, d. h. die gleichzeitige Zugabe von H2S-haltigem Rohbiogas und Prüfgas mit 
O2, möglich. 
Die folgende Abbildung 7.1 zeigt den zeitlichen Verlauf der H2S-Konzentrationen der 
beiden Rohbiogase im Untersuchungszeitraum. 
 
Abbildung 7.1: H2S-Konzentrationen der Rohbiogase im Untersuchungszeitraum 
Deutlich zu erkennen sind die Schwankungen der H2S-Konzentrationen, welche 
mitunter auch innerhalb eines Tages deutlich zu- oder abnehmen können. Diese 
Unterschiede sind zum einen prozessbedingt als auch von der Fütterung des Sub-
strates (im betrachteten Versuchszeitraum Glukoselösung) abhängig. Zudem 
schwanken die Gasvolumenströme der beiden Fermenter zwischen 10 und 
50 l(i.N.)/h (Mittelwert ca. 20 l(i.N.)/h). Das Rohgas enthält 45,6-46,2 Vol.-% CH4, 
48,0-48,2 Vol.-% CO2, 300-500 ppm H2S und 150-480 ppm H2. Der O2-Anteil befin-
det sich unterhalb des unteren Messbereichsendwertes. Zudem enthält das Rohgas 
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dungen, können ggf. vorhanden sein, werden jedoch mithilfe der vorhandenen 
Gasanalytik nicht erfasst. 
Für die Versuche zur Oxidation des H2S-vorbehandelten Adsorbens wird das Prüf-
gas (1-2 Vol.-% O2 in N2) anstatt des Rohbiogasstromes in die zu untersuchende 
Probe geleitet. Der Volumenstrom wird mithilfe von MFCs eingestellt und ergibt sich 
aus dem durchschnittlichen Mittelwert den Rohbiogasvolumenstroms im Untersu-
chungszeitraum der vorgelagerten Entschwefelung. Das Sauerstoffsignal wird mit 
dem paramagnetischen O2-Sensor (Fa. EMERSON) im Reingas detektiert. 
In der folgenden Abbildung 7.2 sind die beispielhafte H2S-/O2-DBK für eine 
α-FeOOH-Probe (α-FeOOH-157-156) dargestellt. Es werden zwei Zyklen H2S-
Adsorption (Abbildung 7.2, links) sowie eine zwischengeschaltete O2-Adsorption 
(Abbildung 7.2, rechts) durchgeführt. 
 
Abbildung 7.2: H2S-DBK (links) und O2-DBK (rechts) einer α-FeOOH-Probe im Real-
gasversuch (mAds = 30 g, dK = 1-2 mm, FBG = 18-22 l/h, FO2 = 16,8 l/h, 
T = 35 °C, cH2S,0 = 250-350 ppm, cO2,0 = 1 Vol.-%) 
Die H2S-DBK steigt nach dem Durchbruch nach 76 h bzw. 40 h (Durchbruchskriteri-
um c/c0 = 0,05 gestrichelt dargestellt) steil an und flacht dann deutlich ab (ab 200 h 
bzw. 88 h), was Parallelen zu den zuvor gezeigten Ergebnissen aufweist (vgl. bspw. 
Punkt 6.2). Zudem sind Schwankungen innerhalb der DBK während der H2S-
Adsorption (links) zu erkennen. Diese begründen sich insbesondere durch die 
Schwankungen der H2S-Konzentration im Rohbiogas (siehe Abbildung 7.1) sowie 
des Rohgasvolumenstroms (aufgrund von Schwankungen im Fermentationspro-
zess). Die zugehörigen berechneten H2S-/O2-Beladungen (nach Gleichungen 3.15 
und 3.16) des Materials sind der folgenden Tabelle 7.1 zu entnehmen. Zudem ist 
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Tabelle 7.1: Berechnete Beladungen an H2S und O2 der Adsorption im 30 g-
Maßstab im Vergleich zum Versuch im 1 g-Maßstab einer α-FeOOH-
Probe 
 Zyklus 1 /  30 g-Maßstab 
Zyklus 1 /  
1 g-Maßstab 
Zyklus 2 /  
30 g-Maßstab 
Zyklus 2 /  
1 g-Maßstab 
XDB,H2S /  
mg(H2S)/g 
48,9 47,9 13,4 13,5 
X0,5;H2S / 
mg(H2S)/g 
64,9 91,7 15,2 23,8 
XEnde,H2S / 
mg(H2S)/g 
79,9 115,6 24,6 23,8 
XDB,O2 /  
mg(O2)/g 
42,9 37,6 n.d.  
X0,5;,O2 / 
mg(O2)/g 
44,9 44,5 n.d.  
XEnde,O2 / 
mg(O2)/g 
45,6 59,8 n.d.  
 
Beide Experimente entscheiden sich u.a. in der Einwaage der Adsorbentien (1 g vs. 
30 g), deren Korngröße (250-500 µm vs. 1-2 mm), der H2S-
Eingangskonzentrationen (2000 ppm vs. 350-4500 ppm) und des Gesamtvolumen-
stroms (1 l/min vs. 5-44 l/h). 
Der Vergleich der H2S-/O2-Durchbruchsbeladungen des 1 g- bzw. 30 g-Maßstab 
zeigt gute Übereinstimmung trotz stark differierender Versuchsbedingungen. Dies 
betrifft sowohl die H2S- als auch O2-Adsorption. Größere Abweichungen gibt es da-
gegen bei den berechneten Beladungen für X0,5 (bis zu 38 %) sowie am Ende der 
Versuchszeit XEnde (bis zu 32 %). Dies ist u.a. mit den oben beschriebenen Schwan-
kungen der Realgaskonzentration an H2S und des Volumenstroms zu erklären. Bei 
der O2-Adsorption ist der Unterschied in den Beladungen mit bis zu 12% deutlich 
geringer. Zusammengefasst lässt sich feststellen, dass die Ergebnisse der o.s. Ver-
suche im 1 g-Maßstab gut auf jene mit Realgas (im 30 g-Maßstab) übertragbar sind. 
Dies trifft insbesondere für die sich ergebenden Durchbruchsbeladungen zu. 
Für die eine Fe(OH)3-Probe (Fe(OH)3-283-492) sind ebenfalls Versuche mit Realbi-
ogas am entsprechenden Teststand im 30 g-Maßstab durchgeführt worden. Bei-
spielhafte DBK für H2S und O2 sind Abbildung 7.3 zu entnehmen. 
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Abbildung 7.3: H2S-DBK (links) und O2-DBK (rechts) an einer Fe(OH)3-Probe (mAds = 
30 g, dK = 1-2 mm, FBG = 5-44 l/h, FO2 = 16,8 l/h, T = 35 °C, cH2S,0 = 170-
370 ppm, cO2,0 = 2 Vol.-%) 
Die H2S-Adsorption ist nach etwa 1300 h Versuchsstunden bei Erreichen des Mit-
telpunktes der Durchbruchskurve abgebrochen worden, was zu Vergleichszwecken 
mit dem 1 g-Maßstab jedoch ausreichend ist, da der relevante Zeitpunkt des Durch-
bruchs sowie die Hälfte der DBK abgefahren wurde. Die O2-Adsorption ist wiederum 
unter standardisierten Bedingungen durchgeführt worden, was sich deutlich in der 
für eine Chemisorption typischen Form der Durchbruchskurve widerspiegelt (rechts, 
vgl. auch Kapitel 6). Die zugehörigen Beladungen sind Tabelle 7.2 zu entnehmen. 
Aufgrund der langen Versuchszeiten ist jeweils nur ein Zyklus zur H2S- bzw. O2-
Adsorption durchgeführt worden. 
Tabelle 7.2: Berechnete Beladungen an H2S und O2 der Adsorption im 30 g-
Maßstab im Vergleich zum 1 g-Maßstab einer Fe(OH)3-Probe 
 Zyklus 1 /  30 g-Maßstab 
Zyklus 1 /  
1 g-Maßstab 



















































t / h 
Zyklus 1
DB
7 Wirtschaftlichkeitsbetrachtung der großtechnischen Anwendung der alternieren-
den H2S- und O2-Adsorption an Eisenoxidhydroxiden  
 
162 
Die erreichten Beladungen im Realgasversuch fallen für H2S deutlich niedriger als 
jene im 1 g-Maßstab aus (XDB,H2S ca. 40 % geringer), die der O2-Adsorption dagegen 
etwas höher. Zu begründen ist dies mit den deutlich differierenden Versuchsbedin-
gungen. Die erreichte H2S-Beladung ist aufgrund der höheren Eingangskonzentrati-
on im 1 g-Versuch deutlich höher (ca.30 °%, vgl. auch Punkt 6.1). Dagegen ist die 
Beladung an O2 des H2S-vorbehandelten Fe(OH)3 im Realgasversuch aufgrund der 
wesentlich niedrigeren Raumgeschwindigkeit ca. 18 % höher. Auch der oben be-
schriebene Anfangspeak an O2 bei der untersuchten Ferrihydrit-Probe, welcher in 
geringen Durchbruchsbeladungen resultierte (XDB,O2 lediglich 3,8 mg(O2)/g), tritt hier 
nicht auf (vgl. Kapitel 6.1.4, Abbildung 6.10). 
Neben den Zyklenversuchen ist ebenfalls ein Test zur gleichzeitigen H2S-/O2-
Adsorption an einer α-FeOOH-Probe (α-FeOOH-157-156) durchgeführt worden (vgl. 
Punkt 6.3). Dazu ist in den Rohbiogasstrom nahezu stöchiometrisch (molekulares 
Verhältnis H2S/O2 ~ 2/1, vgl. Gleichung 1.1) bzw. unterstöchiometrisch (molekulares 
Verhältnis H2S/O2 ~ 4/1) zwischenzeitlich O2-haltiges Prüfgas über ein MFC zuge-
geben worden, um eine partielle oder vollständige in-situ Regeneration des Adsor-
bens ohne ein Umschalten des Adsorbers bzw. Austausch des Materials durchzu-
führen. Die Einwaage beträgt wiederum 30 g, der Gesamtvolumenstrom 10-30 l/h, 
die Temperatur der Festbettes ca. 35 °C und die Eingangskonzentration an H2S 
zwischen 330 und 460 ppm.  
Die zugehörige Durchbruchskurve ist der folgenden Abbildung 7.4 zu entnehmen. 
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Abbildung 7.4: H2S-Durchbruchskurve an einer α-FeOOH-Probe mit in-situ-
Regeneration (mAds = 30 g, dK = 2-8 mm, F = 10-30 l/h, T = 35 °C, cH2S,0 
= 330-460 ppm) 
Die drei Versuchsintervalle der O2-Zugabe sind farblich gekennzeichnet. Es lässt 
sich eine sofortige Abnahme der H2S-Konzentration im Reingas nach Sauerstoffzu-
gabe feststellen (cH2S/cH2S,0 fällt von 0,46 auf 0,10 für Intervall 1; von 0,54 auf 0,35 
für Intervall 2; von 0,67 auf 0,11 für Intervall 3), was deutlich für den direkten Um-
satz des im Biogas enthaltenen Schwefelwasserstoffs mit Sauerstoff nach Glei-
chung 1.1 spricht. Nach Beendung der Zugabe steigt die H2S-Konzentration wiede-
rum sprunghaft an (cH2S/cH2S,0 steigt von 0,10 auf 0,52 für Intervall 1; von 0,35 auf 
0,61 für Intervall 2; von 0,11 auf 0,74 für Intervall 3) und erreicht nach kurzer Zeit 
den zuvor aufgezeigten Verlauf der Durchbruchskurve. Dies unterstützt die These, 
dass keine Oxidation des vorab gebildeten FeS stattfindet, sondern lediglich das 
H2S im Rohbiogas umgesetzt wird. 
Dennoch zeigen diese Ergebnisse, dass bereits eine geringe Sauerstoffzufuhr in 
den Rohbiogasstrom für deutlich längere Standzeiten des Adsorbens und somit eine 
wirtschaftlichere Betriebsweise bereits bei niedrigen Temperaturen von 35 °C er-
möglicht.  
7.2 Auslegung eines technischen Reaktors für die al-
ternierende H2S- und O2-Adsorption an Eisenoxi-
den 
Zur verfahrenstechnischen Auslegung des Adsorbers muss die Durchbruchskurve 
vorausbestimmt werden (experimentell oder mittels Modellierung), um die Höhe HSch 
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bruches tDB (z. B. bei c/c0 = 0,05) ist der Schwerpunkt der Konzentrationsfront (bei 
t0,5), welche durch den Adsorber in Abhängigkeit der Strömungsgeschwindigkeit 
zumeist parabelförmig durch die Adsorbensschüttung wandert, noch einen gewissen 
Abstand vom Adsorberaustritt entfernt [29]. Diese Entfernung wird als Länge des 
ungenutzten Bettes (Length of unused bed – LUB) bezeichnet, das Schichtende ist 
somit nicht vollständig beladen (vgl. Abbildung 7.5). Die LUB beeinflusst maßgeblich 
die Länge des effektiv nutzbaren Bettes Heff und die damit verbundene Außerbe-
triebnahme des Adsorbers bei beginnendem Adsorptivdurchbruch. 
Es kann theoretisch von drei Zonen für die Beladung X über die Höhe des Festbet-
tes ausgegangen werden [28,29] (vgl. Abbildung 7.5): 
 Zone I: Adsorptiv gesättigt mit der Eingangskonzentration c0 – das Adsor-
bens ist vollständig beladen, 
 Zone II: Masseübergangszone (Masse-Transfer-Zone – MTZ) – nicht 
sprunghafte Änderung der Adsorptivkonzentration von c auf c0, sondern über 
eine bestimmte Länge LMTZ, 
 Zone III: Adsorptiv ungesättigt, d. h. c = 0 – das Adsorbens ist unbeladen. 
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Abbildung 7.5: Schematische Darstellung der verschiedenen Zonen inklusive Mas-
setransferzone und Länge des unbenutzen (Adsorber-)Bettes 
Die MTZ wandert durch das Festbett mit einer bestimmten Wanderungsgeschwin-
digkeit uMTZ. Durch Messung an zwei unterschiedlichen Schichthöhen (H1 und H2) 
des Adsorbers der zugehörigen Zeiten (t0,5;H1 bzw. t0,5;H2), an denen die Konzentrati-




 Gleichung 7.1 










 Gleichung 7.2 
mit 
u – Anströmgeschwindigkeit 
εSch – Porosität bzw. Lückenvolumen der Schüttung 
ρRoh – Rohdichte des Adsorbens 
dXGl/dc – Gleichgewichtsbeladung in Abhängigkeit der Konzentration 
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Mit Hilfe von uMTZ lässt sich die Länge der Masseübergangszone LMTZ berechnen: 
𝐿𝑀𝑇𝑍 = 𝑤𝑢𝑀𝑇𝑍 ∙ (𝑡𝐷𝐵 − 𝑡𝐺𝑙) Gleichung 7.3 
Zur Vermeidung von Randgängigkeit und Bildung von Kanalströmungen wird in der 
Literatur [28,182] ein Verhältnis von Schüttungsdurchmesser DSch zu Partikeldurch-
messer/Korngröße dK (des Granulates, nicht des Einzelkorns) 
𝐷𝑆𝑐ℎ
𝑑𝐾
> 10…20 Gleichung 7.4 
angegeben Zudem sollte das Verhältnis von Schüttungshöhe HSch zu Partikel-
durchmesser beachtet werden: 
𝐻𝑆𝑐ℎ
𝑑𝐾
> 100…200 Gleichung 7.5 
Für den Feldtest soll eine praxisnahe Kornfraktion von 2-4 mm zum Einsatz kom-
men, welche so auch von diversen Herstellern produziert wird. Unter Beachtung von 
Gleichung 7.4 ergibt sich damit ein Innendurchmesser der Schüttung von 40 mm. 
Die Höhe der Schüttung zur Vermeidung von Randgängigkeiten sollte nach Glei-
chung 7.5 entsprechend 200-800 mm betragen (für die Reaktorauslegung wir die 
Maximalhöhe von 800 mm angenommen). Damit ergibt sich mit einem Reaktorvo-
lumen von 0,25-1 Liter eine einsetzbare Adsorbensmasse (Schüttdichte ρSch = 600-
800 kg/m³) von mindestens 150 g bis maximal ca. 800 g. Damit ist ein Scale-Up 
Faktor mit Vergleich zu den Laborversuchen mit Realgas von 5…25 erreichbar. 
Auf dieser Basis ist der konstruktive Aufbau des Reaktors bzw. Festbettadsorbers 
fixiert und in der folgenden Abbildung 7.6 dargestellt worden. 
 
Abbildung 7.6: Konstruktiver Aufbau der Festbett-Kolonnen 
Neben dem Eingang für das Rohgas (N3) sowie den Ausgängen für das Reingas 
(N2) und ggf. anfallendem Kondensat (N1) sind vier Messstutzen zur Temperatur-
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messung (N4-N7) vorgesehen. Die Implementierung der Kolonnen in den Gesamt-
versuchsstand ist im folgenden Kapitel dargestellt. 
7.2.1 Definition der Randbedingungen für den Feldtest 
In Vorbereitung auf die Prozessauslegung sind verschiedene Betreiber von Bio-
gasaufbereitungsanlagen angesprochen worden, wobei sich die DREWAG – 
STADTWERKE DRESDEN GMBH (DREWAG) zur Kooperation im Rahmen des Feld-
tests bereiterklärt hat. Die DREWAG betreibt zwei Biogasanlagen, wobei jene in der 
Gemeinde Roßwein (BGAA Haßlau, Abbildung 7.7) das Gas mithilfe einer Druck-
wasserwäsche der Firma MALMBERG BIOERDGASTECH GMBH (MALMBERG) aufberei-
tet und in das Erdgasnetz der ONTRAS GASTRANSPORT GMBH auf einer Druckstufe 
von max. 25 bar einspeist.  
 
Abbildung 7.7: BGAA Haßlau mit Nachgärer, Fermenter und Druckwasserwäsche 
(von links nach rechts) 
Die maximale Einspeisekapazität beträgt 700 m³(i.N.)/h bei einer Rohbiogasproduk-
tion von 1300 bis 1450 m³(i.N.)/h. Als Substrate werden vorrangig nachwachsende 
Rohstoffe, wie Mais- oder Ganzpflanzensilage, und ein geringerer Anteil an Rinder-
gülle eingesetzt. Das Rohbiogas enthält bis zu 500 ppm H2S, das aufbereitete Bio-
methan im Durchschnitt 0,37 Vol.-% O2. Für die kleintechnische Versuchsanlage 
werden diese Jahresdurchschnittswerte als Auslegungsgrundlage herangezogen.  
Folgende Anforderungen werden an die kleintechnische Versuchsanlage definiert: 
 Fmax = 1 m³/h Rohgas sowie Biomethan (einstellbar über MFCs), 
 Zwei beheizbare Kolonnen (di = 40 mm, hSch,max = 80 cm), 
 Gaszu- und –abführung ebenfalls beheizt (Vermeidung Kondensatbildung), 
 Gasmessung (H2S, O2, Gasfeuchte), 
 Drucksichere Auslegung 
 Eigensicherer Betrieb (Ex-Schutz-Dokumentation, Gefährdungsbeurteilung, 
Querlüftung und Raumluftüberwachung), 
 Automatisierte Steuerung und Fernüberwachung. 
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7.2.2 Einbindung in die bestehende Biogasaufbereitungsanla-
ge in Haßlau 
Die Integration des Verfahrens in bestehende und neue Biogasaufbereitungsanla-
gen erfolgt über verschiedene Einbindungspunkte für Stoff- und Energieströme so-
wie relevante Mess-, Steuerungs- und Regelungstechnik (MSR-Technik). Im sche-
matischen Beispiel ist die Integration der kleintechnischen Versuchsanlage in eine 
Druckwasserwäsche dargestellt, wie sie auch an der Biogasanlage Haßlau erfolgt 
(Abbildung 7.8).  
 
Abbildung 7.8: Schematische Darstellung der Druckwasserwäsche (DWW) inklusive 
Schnittstellen der Versuchsanlage (farblich markiert) 
Das Rohbiogas wird nach Verdichtung auf ca. 6 bar vor der Absorptionskolonne 
entnommen und für den Entschwefelungstest an einer α-FeOOH-Probe bereitge-
stellt jedoch vor Eintritt in den Adsorber entspannt (ca. 1 bar). Die Entnahme des 
sauerstoffbeladenen Biomethans (vgl. auch Kapitel 1.1) erfolgt nach Vorverdichtung 
bei ebenfalls ca. 6 bar jedoch vor der Konditionierung mit Flüssiggas zur Anpassung 
des Brennwertes. Zudem wird eine zentrale Gasrückführung in eine niedrigere 
Druckstufe, d. h. bei ca. 1 bar nach der Flashkolonne der Druckwasserwäsche, vor-
gesehen. Die Druckdifferenz wird zum Betrieb der Mass Flow Controller sowie zur 
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7.2.3 Versuchsaufbau der kleintechnischen Versuchsanlage 
Es ist eine Versuchsanlage errichtet worden, welche an den definierten Schnittstel-
len von Rohbiogas und Biomethan in die Druckwasserwäsche integriert werden soll. 
Das vereinfachte RuI-Schema der Anlage ist der folgenden Abbildung 7.9 zu ent-
nehmen. 
 
Abbildung 7.9: RuI-Schema der kleintechnischen Versuchsanlage 
Die Dosierung der Rohgase (Rohbiogas- und Biomethanentnahme bei ca. 6 bar) 
sowie Einstellung der gewünschten Volumenströme erfolgt durch zwei Mass Flow 
Controller mit zugehöriger Software. Zur Entfernung von mechanischen Verunreini-
gungen werden diese Gase zuvor durch Partikelfilter (15 µm) geleitet. Mit Hilfe von 
getrennt schaltbaren Magnetventilen können zwei Reaktoren mit Biomethan oder 
Rohbiogas gleichzeitig oder getrennt durchströmt werden. Der eigentliche Adsorpti-
onsprozess findet anschließend in diesen baugleichen Kolonnen (siehe 
Abbildung 7.6) mit einem Innendurchmesser von 4 cm und einer Höhe von 80 cm 
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Thermoelementen des Typ K aufgenommen. Die Reingase werden in einer zentra-
len Gasrückführung zusammengeführt und in die Biogasanlage rückgespeist.  
Der Druck, welcher sich vor den Kolonnen aufbaut, wird durch analoge und digitale 
Druckaufnehmer gemessen und gespeichert. Die Versuchsanlage verfügt außerdem 
über zwei Druckschalter und Überdruckventile (Ecksicherheitsventile), welche einen 
Druckanstieg größer 4 bar in der Versuchsanlage verhindern. Übersteigt der Anla-
gendruck diesen Wert werden zunächst die Ein- und Ausgangsmagnetventile ge-
schlossen und ggf. das sich in der Anlage befindende Gas über eine zusätzliche 
Leitung zum Ausbläser befördert. Die Temperaturregelung erfolgt über sechs ein-
zelne Heizschnüre, welche um an den Gasleitungen sowie den beiden Kolonnen 
angebracht sind.  
Die Gasfeuchte, die Temperatur an unterschiedlichen Höhen im Adsorber, die 
Schwefelwasserstoff- sowie Sauerstoffkonzentration (elektrochemische Sensoren) 
erfolgt durch Online-Messung. Diese kann durch entsprechende Schaltung von 
Magnetventilen mit den einzelnen Roh- und Reingasen durchströmt werden. Der 
Durchfluss wird durch ein Rotameter konstant gehalten. Zudem ist der Anlage ein 
Aktivkohle-Filter nachgeschaltet, welcher bei H2S-Durchbruch des α-FeOOH-
Adsorbers überschüssige Restgehalte an H2S adsorbiert. Die Steuerung der gesam-
ten Anlage kann direkt vor Ort am Schaltpanel der speicherprogrammierbaren Steu-
erung (SPS) oder per Fernzugriff via LTE auf das entsprechende Modul erfolgen. 
Die an der Biogasaufbereitungsanlage Haßlau installierte Versuchsanlage ist der 
folgenden Abbildung 7.10 zu entnehmen.  
7 Wirtschaftlichkeitsbetrachtung der großtechnischen Anwendung der alternieren-




Abbildung 7.10: Mobiles Messlabor mit installierter Versuchsanlage (rechte) sowie 
Mess- und Regelungstechnik (links) 
Das mobile Messlabor besteht prinzipiell aus zwei voneinander getrennten Arbeits-
bereichen – jenen mit der installierten Versuchsanlage, welcher über eine Zwangs-
belüftung mit Frischluft versorgt wird, sowie den Bereich für den Schaltschrank mit 
SPS und den entsprechenden I/Os als auch der Raumluftüberwachung und Lüfter-
steuerung. 
7.3 Versuchsplanung und –bedingungen für den 
Feldtest 
Die Versuche an der Biogasaufbereitungsanlage Haßlau dienen der Validierung der 
im Labor erzielten Ergebnisse (vgl. Kapitel 6) und finden daher unter realitätsnahen 
Bedingungen mit entsprechenden Realgasen, möglichst langen Versuchszeiten und 
hoher Zyklenzahl (mindestens drei) statt. Als Adsorbens kommt eine α-FeOOH-
Probe (α-FeOOH-157-156) unter entsprechender Modifikation der Korngröße (Gra-
nulieren) zum Einsatz (vgl. Kapitel 6 bzw. 7.2, Vermeidung von Randgängigkeit und 
möglichst geringer Durchverlust der Schüttung; dK = 2-4 mm). Folgende in Tabel-
le 7.3 dargestellten Versuchsparameter werden für den Einsatz im Feldtest einge-
stellt. 
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Tabelle 7.3: Versuchsbedingungen des Feldtests an der Biogasaufbereitungsan-
lage Haßlau 
 H2S-Adsorption O2-Adsorption 
F / l/min 7 (Rohbiogas:  
cCH4 = 53 Vol.-% 
cCO2 = 46 Vol.-% 
cH2S = 0-150 ppm 
cO2 = 0…370 ppm 
Rest Spurengase, Wasser) 
2 (Biomethan:  
cCH4 = > 96 Vol.-% 
cCO2 = < 2 Vol.-%  
cH2S = 0,01 ppm 
cO2 = 1300-3000 ppm 
Rest Spurengase, Wasser) 
GHSV / 1/h ca. 1.500 ca. 430 
ci,0 / ppm 0…150* 1300…3000* 
mAds / g 220 220 
dK / mm 2…4 2…4 
T / °C 45 45 
* durchschnittlicher Wert laut Betreiberdaten 
7.4 Versuchsdurchführung und Auswertung der Feld-
tests 
Unter den oben genannten Versuchsbedingungen wird zunächst eine Entschwefe-
lung des Rohbiogases mittels frisch eingesetztem α-FeOOH (Probe α-FeOOH-157-
156; zur Reduktion der Versuchszeiten werden jeweils 220 g Adsorbens eingesetzt) 
in einer der beiden Kolonnen durchgeführt. Ziel ist die Aufnahme der Durchbruchs-
kurve im Rahmen der Entschwefelung sowie die Bildung reaktiven FeS (vgl. Vorun-
tersuchungen zur Adsorption von H2S an α-FeOOH in Kapitel 6 sowie zugehörige 
mechanistische Untersuchungen in Kapitel 5.3.1) für die nachfolgende Oxidation mit 
im Biomethan enthaltenem Sauerstoff. Die zugehörigen H2S- und O2-Anteile im 
Rohbiogas während des Versuchszeitraums von ca. zehn Wochen als auch die 
H2S-Durchbruchskurve sind in der folgenden Abbildung 7.11 dargestellt. 
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Abbildung 7.11: H2S-/O2-Anteil im Rohbiogas (links) sowie H2S-Durchbruchskurve 
(rechts) einer α-FeOOH-Probe (α-FeOOH-157-156) im Feldversuch 
(mAds = 220 g, dK = 2-4 mm, FBG = 7 l/min, T = 45-50 °C, cH2S,0 = 0-
150 ppm, cO2,0 = 0…370 ppm, Rest Rohbiogas CH4/CO2=1,2) 
Die detektierten H2S-Anteile schwanken im Versuchszeitraum zwischen 0 und ca. 
150 ppm, jene für O2 zwischen 0 und 370 ppm. Durch das parallele Auftreten beider 
Reaktivgase kann davon ausgegangen werden, dass am Adsorbens die oben be-
schriebene in-situ-Regenration abläuft (vgl. Punkt 6.3, H2S-/ O2-Adsorption und Re-
aktion unter Bildung von Schwefel und Wasser). Nach ca. 68 Tagen wird das H2S-
Durchbruchskriterium von c/c0 = 0,05 erreicht, was einer kalkulierten Durchbruchs-
beladung von XDB,H2S = 98 mg(H2S)/g entspricht. Der Umsatz des Adsorbens beträgt 
ca. 17 %. 
Zur Reduktion der Versuchszeiten wird dem Rohbiogas für die Versuche in der 
zweiten Kolonne der Versuchsanlage H2S zugesetzt (ca. 10.000 ppm H2S in N2, 
AirLiquide). Dies ermöglicht die Felduntersuchung des Wechselspiels aus Ent-
schwefelung und Oxidation im Zyklenversuch in angemessenen Versuchszeiten. 
Die während des Entschwefelungsversuches eingestellte H2S-Konzentration liegt 
zwischen 2800 und 5000 ppm. Für die Oxidationsversuche wird Biomethan verwen-
det, welches verfahrensbedingt zwischen 1300 und 3000 ppm O2 enthält. 
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Abbildung 7.12: H2S-DBK und Temperaturverlauf im Adsorber (oben) sowie O2-DBK 
und Temperaturverlauf im Adsorber (unten) der H2S-/O2-Adsorption 
an einer α-FeOOH-Probe (α-FeOOH-157-156) im Feldversuch (mAds = 
220 g, dK = 1-2 mm, FBG = 7 l/min, FBM = 2 l/min, T = 45…50 °C, cH2S,0 = 
0,28-0,50 Vol.-%, cO2,0 = 0,13…0,30 Vol.-%, Rest Rohbiogas bzw. Bi-
omethan nach Tabelle 7.3) 
Die deutliche Abnahme der Durchbruchszeiten und damit -beladungen an H2S und 
O2 mit steigender Zyklenzahl ist deutlich zu erkennen (H2S: Zyklus 1: 610 min, Zyk-
lus 2: 330 min, Zyklus 3: 135 min; O2: Zyklus 1: 1410 min, Zyklus 2: 935 min, Zyk-
lus 3: 265 min). Die resultierenden Durchbruchsbeladungen für die einzelnen Zyklen 
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Abbildung 7.13: Durchbruchsbeladungen XDB für die H2S- (links) sowie O2-
Adsorption (rechts) an einer α-FeOOH-Probe (α-FeOOH-157-156) im 
Feldversuch (mAds = 220 g, dK = 2-4 mm, FBG = 7 l/min, FO2 = 2 l/min, T 
= 45-50 °C, cH2S,0 = 0,28-0,50 Vol.-%, cO2,0 = 0,13-0,30 Vol.-%, Rest Re-
albiogas bzw. Biomethan nach Tabelle 7.3) 
Die Durchbruchsbeladungen sinken für H2S von 70,6 mg(H2S)/g auf 45,8 mg(H2S)/g 
bzw. 25,4 mg(H2S)/g. Die sich ergebende Gesamtbeladung an H2S über alle durch-
geführten Zyklen beträgt 171,2 mg(H2S)/g. Der Umsatz an α-FeOOH liegt bei ca. 
30 % (nach Gleichung 6.1). Die Durchbruchsbeladungen für O2 sinken entspre-
chend ebenso von 37,8 mg(O2)/g über 17,1 mg(O2)/g auf 8,8 mg(O2)/g mit steigen-
der Zyklenzahl. Die Gesamtbeladung beträgt 63,7 mg(O2)/g und der Umsatz an 
FeS, welcher während der H2S-Adsorption gebildet wird, ca. 84 % (nach Glei-
chung 6.4). 
7.5 Diskussion der Ergebnisse des Feldtests  
Der Vergleich der Ergebnisse aus dem Feldversuch mit jenen aus dem Labor (Prüf-
gas und Realgas) zeigt eine sehr gute Übereinstimmung in Bezug auf die erreichba-
ren Durchbruchsbeladungen an H2S und O2 trotz unterschiedlicher Versuchsbedin-
gungen, wie der folgenden Tabelle 7.4 zu entnehmen ist. So liegen die H2S-
Durchbruchsbeladungen in einem Bereich von 48-71 mg(H2S)/g und die von O2 in 
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Tabelle 7.4: H2S- und O2-Beladungen für die Adsorption an einer α-FeOOH-Probe 
im Vergleich von Laborversuchen und Feldtest 
 Zyklus 1 /  Laborbedingungen 
Zyklus 1 /  
Realgas Labor 
Zyklus 1 /  
Realgas Feldtest 
mAds / g 1 30 220 
GHSV / 1/h 28.000 200 60-210 
cH2S,0 / ppm 











XDB,H2S /  
mg(H2S)/g 
48,9 47,9 70,6 
XEnde,H2S / 
mg(H2S)/g 
79,9 115,6 73,6 
XDB,O2 /  
mg(O2)/g 
42,9 37,6 37,8 
XEnde,O2 / 
mg(O2)/g 
45,6 59,8 s.o. 
 
Die im Vergleich zu den Laborversuchen höhere Durchbruchsbeladung an H2S ist 
u.a. auf den im Rohbiogas enthaltenen O2-Anteil (0-370 ppm, vgl. Abbildung 7.11) 
und der damit verbundenen in-situ-Regeneration (vgl. auch Punkt 6.3) zurückzufüh-
ren. So wird H2S (stöchiometrisch betrachtet bis zu 740 ppm, vgl. Gleichung 1.1.) 
mit O2 unter Bildung von H2O und elementarem Schwefel umgesetzt.  
Damit kann konstatiert werden, dass die Skalierbarkeit bzw. das Upscaling in Bezug 
auf die Masse an eingesetztem α-FeOOH-Adsorbens sowie Reaktorgröße unter 
entsprechenden Randbedingungen zur Auslegung (vgl. Punkt 7.2) um mehr als zwei 
Zehnerpotenzen erfolgreich durchgeführt worden ist.  
Weitere Langzeittests, z. B. t = 8.000 h, zu den Standzeiten des α-FeOOH-
Adsorbens mit Realgas sind vor der Umsetzung des Verfahrens im großtechnischen 
Maßstab erstrebenswert, werden jedoch im Rahmen dieser Arbeit nicht durchge-
führt, da die Praxistauglichkeit auch auf Basis der vorliegenden Ergebnisse bewertet 
werden kann. Die Prüfung der Übertragbarkeit der Laborergebnisse auf den groß-
technischen Maßstab ist insbesondere unter Einsatz von Realgas im Labor für wei-
terführende experimentelle Untersuchungen anzustreben, um die Standzeit und 
maximale Zyklenzahl ermitteln zu können. Beides sind für die Anwendung der 
Sauerstoffrestentfernung aus Biomethan wichtige Parameter zur Auslegung und 
kommerziellen Bewertung des Verfahrens. 
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Der Vergleich mit kommerziell verfügbaren und im Rahmen dieser Arbeit getesteten  
Eisenoxid/-hydroxid-Adsorbentien (siehe Punkte 4.1.2 sowie 14.2) ergibt die nahezu 
doppelte Aufnahmekapazität für H2S (Kommerzielle: 4-50 mg(H2S)/g) als auch für 
O2 (Kommerzielle Adsorbentien: 0-24 mg(O2)/g) bei sonst vergleichbaren Versuchs-
bedingungen. 
Zur primären Anwendung der H2S-Adsorption aus Gasen mithilfe der im Rahmen 
dieser Arbeit untersuchten gleichzeitigen H2S-/ O2-Adsorption (in-situ Regeneration) 
steht das Eisenoxid/-hydroxid in direkter Konkurrenz zu Aktivkohle, Molekularsie-
ben, ZnO oder CuO. Eine umfassende Übersicht der H2S-Entfernung aus Erdgas an 
verschiedenen Adsorbentien hat WATANABE veröffentlicht [169]. In Bezug auf die 
H2S-Durchbruchsbeladungen der verschiedenen Materialien lässt sich wie folgt zu-
sammenfassen: 
 Aktivkohle:      2-100 mg(H2S)/g 
 Molekularsiebe:    3-71 mg(H2S)/g 
 Zinkoxid (ZnO):     32 mg(H2S)/g bei 25 °C, bis zu 344 mg(H2S)/g 
bei 400 °C 
 Kupferoxid (CnO):    18-283 mg(H2S)/g 
 Kommerzielle Eisenoxide: 6-150 mg(H2S)/g 
 α-FeOOH (diese Arbeit): 50-233 mg(H2S)/g 
Es bleibt festzuhalten, dass die H2S-Durchbruchsbeladungen des hier untersuchten 
α-FeOOH-Materials unter entsprechenden Prozessbedingungen (vgl. auch Punk-
te 6.3 und 7.1) konkurrenzfähig sind. Zudem benötigen sie beispielsweise im Ver-
gleich zu ZnO deutlich niedrigere Temperaturen (35-45 °C zu 400 °C) um signifikan-
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Weltweit existieren in etwa 606 Biogasaufbereitungsanlagen, welche aufbereitetes 
Biogas für die Einspeisung in das Erdgasnetz oder zur Verwendung als Kraftstoff 
bereitstellen (Stand Ende 2019, [183]). Davon speisen aktuell in Deutschland 
216 Biogaseinspeiseanlagen mit einer durchschnittlichen Einspeisekapazität ca. 
620 m³(i.N.)/h jährlich ca. 1 Mrd. m3 Biomethan in das Erdgasnetz ein (vgl. Abbil-
dung 8.2). Derartige Volumina können aus Kapazitätsgründen nicht mehr nur in re-
gionale Verteilnetze (MOP < 16 bar) eingespeist werden. Bereits heute existieren 
Niederdrucknetzabschnitte, welche saisonal kein Biogas mehr aufnehmen können. 
Der weitere Ausbau der Biogaseinspeisekapazität erfordert somit zukünftig eine 
verstärkte Rückspeisung des Gases, bzw. eine direkte Einspeisung in die vorgela-
gerte Transportnetzinfrastruktur (MOP > 16 bar), wodurch zukünftig von einem er-
höhten Anteil von Biogas in diesen Netzabschnitten auszugehen ist. 
Weltweit ist ebenfalls ein stetiger Zubau an Biogasaufbereitungsanlagen zu ver-
zeichnen, wie Abbildung 8.1 zu entnehmen ist.  
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Abbildung 8.2: Verteilung der Biogasaufbereitungs- und –einspeiseanlagen in 
Deutschland (Größe der Symbole in Abhängigkeit der Einspeiseka-
pazität, erweitert nach [1]) 
Zwar sind die länderspezifischen Grenzwerte für den O2-Gehalt im Erdgas zum Teil 
derzeit noch höher als in Deutschland, aber die in Kapitel 1 genannten Wirkungen 
des Sauerstoffgehalt im Biomethan (Leitungskorrosion, Einfluss Sauerstoff auf Po-
renraumspeicher) treten natürlich auch dort auf und werden mittelfristig zur Herab-
setzung dieser Grenzwerte führen müssen. In der folgenden Tabelle 8.1 sind bei-
spielhaft Grenzwerte für den Sauerstoffgehalt im Erdgas dargestellt. Die normativen 
Richtlinien ergeben sich zumeist vor dem Hintergrund der Nutzung als Kraftstoff 
oder aufgrund von Grenzwerten, welche insbesondere von den Erdgasspeicherbe-
treibern vorgegeben werden. 
Tabelle 8.1: Grenzwerte für Sauerstoffgehalte im Erdgas für verschiedene Län-
der (in Vol.-%, erweitert nach [184]) 
AUT FRA BEL CZE DEU NLD SWE CHE GBR DNK HUN ITA ESP 




0,1 0,5 0,2 0,4 0,2 0,6 0,3 
0,1 
 
8 Wirtschaftlichkeitsbetrachtung der großtechnischen Anwendung der alternieren-
den H2S- und O2-Adsorption an Eisenoxidhydroxiden  
 
180 
Es ist eine Wirtschaftlichkeitsanalyse auf Basis von Preisanfragen verschiedener 
Hersteller für eine durchschnittliche Anlagengröße zur Aufbereitung von 
500 m³(i.N.)/h Biomethan durchgeführt worden (Tabelle 8.2, Sauerstoffgehalt Bio-
methan 0,5 Vol.-%,). Eine solche Biomethananlage verfügt über eine jährliche Ein-
speisekapazität von 4 Mio. m³(i.N.). 
Tabelle 8.2: Vergleich der Kosten verschiedener Verfahren zur Sauerstoffentfer-
nung unter beispielhaften Auslegungskenngrößen (nach [172]) 
Verfahren - CH4-Ox. H2-Ox. LPG-Ox. Cu-Ads. 
Sulf. Fe-
Oxide 
Brennstoffverbrauch m³/a 10.000 42.000 4.000 42.000 0 
Σ Investitionen € 260.000 110.000 260.000 180.000 250.000 
Jährl. Kapitalkosten 
(8 %) €/a 20.863 8.827 20.863 14.444 20.061 
Brennstoffkosten €/m³ 0,70 1,0 2,5 1,0 0 
Brennstoffbereitstellung 
+ Betriebsmittelkosten €/a 6.985 42.000 10.023 42.000 6.709 
Instandhaltung €/a 5.200 2.200 5.200 3.600 5.000 
Σ Betriebskosten €/a 12.185 44.200 15.223 45.600 11.709 
Jährliche Gesamtkos-
ten €/a 33.048 53.027 36.086 60.044 31.770 
 Volumen-spezifisch ct/m³ 0,83 1,33 0,90 1,50 0,79 
 Energie-spezifisch ct/kWh  0,08 0,13 0,09 0,15 0,08 
* Betriebsmittel beinhalten Kosten für Katalysatoren, Adsorbentien, etc. 
 
Im Vergleich zu den o.g. katalytischen Verfahren zur Sauerstoffentfernung ist mit 
deutlich niedrigeren Investitions- und Betriebskosten zu rechnen (vgl. Kapitel 1.2). 
In der vorliegenden Analyse wurden die Bezugskosten für Wasserstoff auf Basis 
von Informationen von Lieferanten zu 1,00 EUR/m³ (NTP, gasförmig) angenommen. 
Diese beinhalten die Lieferung, Lagerung vor-Ort und Bereitstellung an der Biome-
thananlage. 
Die Kosten für die Bereitstellung von Flüssiggas (LPG) sind zu 0,70 EUR/l (NTP, 
flüssig) angenommen. Da im Falle der Oxidation von LPG aufgrund der geringen 
Konzentration an höheren Kohlenwasserstoffen im Gas ähnlich hohe Betriebstem-
peraturen wie bei der Oxidation von Methan erforderlich sind, wurden die Investiti-
onskosten für die Methanoxidation auch für den Fall der O2-Entfernung mit LPG 
übernommen – nicht enthalten sind jedoch die Kosten für die Lagerung und Dosie-
rung. Die Kosten für die O2-Entfernung durch Adsorption an Kupfer-Adsorbentien 
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sind an Literaturangaben orientiert, wobei die Kosten für die Brennstoffbereitstellung 
äquivalent zur H2-Oxidation angenommen und die Investitionskosten aus den Litera-
turangaben rückgerechnet sind. 
In Deutschland existieren mindestens drei Biogasaufbereitungs- 
und -einspeisenlagen, welche die oben dargestellten Sauerstoffgrenzwerte nicht 
einhalten können und daher mit entsprechenden katalytischen Verfahren der Silica 
Verfahrenstechnik GmbH (Silica) ausgestattet worden sind. Die drei von GASCADE 
Gastransport GmbH betrieben Anlagen sind [185]: 
 Biogasaufbereitungsanlage Fuchswinkel (LPG-Oxidation, Investitionskosten 
rund 2 Mio. Euro) 
 Biogasaufbereitungsanlage Nonnenhof 
 Biogasaufbereitungsanlage Brunsbüttel 
Zudem sind weitere Anlagen laut telefonischer Auskunft der Silica Verfahrenstech-
nik GmbH in Planung.  
Auch im europäischen Ausland bestehen insbesondere vor dem Hintergrund der 
EASEE-gas Richtlinie diese Probleme (vgl. auch Punkt 1.1), da die Ursache zumeist 
technologiebedingt ist (z. B. bei Druckwasserwäsche). Die Problematik zu hoher 
Sauerstoffkonzentrationen im Biomethan ist unter anderem in italienischen aber 
auch dänischen Anlagen bekannt (Biogasaufbereitungsanlage Holsted, O2-
Entfernung ebenfalls von Silica errichtet). In Summe ist davon auszugehen, dass 
dies bei allen betroffenen Biogaseinspeiseanlagen anzutreffen ist.  
Festzuhalten ist jedoch auch, dass die Diskussion dieser Problematik nicht in der 
Öffentlichkeit geführt wird, was sich in der überschaubaren Anzahl zitierfähiger Lite-
ratur widerspiegelt. Hintergrund ist einerseits das Eigeninteresse der betroffenen 
Firmen und Hersteller. Vor dem Hintergrund einer möglichst hohen Wirtschaftlichkeit 
werden andererseits die hohen Kosten bei der Sauerstoffentfernung mittels katalyti-
scher Verfahren, welche aktuell kommerziell verfügbar sind, gescheut. Schlussend-
lich muss zudem festgehalten werden, dass die bisherige Verbändearbeit, insbe-
sondere des DVGW sowie den übergeordneten europäischen Verbänden (z. B. 
CEN), zur Vervollständigung, Abstimmung und Harmonisierung der Biogas-
Einspeiseregelwerke einen anderen Fokus hatten (generelle Schaffung der Regel-
werke) und so verschiedene „Detailfragen“ noch nicht abschließend in den allge-
meinen Blickpunkt getreten sind. 
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Neben der Entfernung von Sauerstoff aus Biogas kann die Anwendung auch auf 
andere Gase, welche aus sauerstoffkontaminierten Erdgasfeldern, Deponien oder 
Gruben stammen, angewendet werden. Die Firma Newpoint Gas, LP (Newpoint) 
betreut in diesem Anwendungsfeld unter anderem 12 Anlagen in Nord- und Süd-




9 Zusammenfassung und Ausblick 
Ziel dieser Arbeit war die wissensbasierte Untersuchung verschiedener Eisenoxid/-
hydroxid-Modifikationen für die alternierende Entfernung von Schwefelwasserstoff 
und Sauerstoff aus regenerativ erzeugten Gasen. 
Die Untersuchung von 37 Eisenoxid/-hydroxid-Modifikationen zeigte die beste Per-
formance der Materialien Fe(OH)3 und α-FeOOH in Bezug auf Aktivität und Kapazi-
tät gegenüber H2S und O2. Die erreichten Durchbruchsbeladungen, als wichtiges 
Kriterium zur Auslegung technischer Adsorber, ergaben für das beste Fe(OH)3 
Durchbruchsbeladungen von 103 mg(H2S)/g bzw. 43 mg(O2)/g und für das beste 
α-FeOOH 33 mg(H2S)/g bzw. 28 mg(O2)/g. Im Vergleich zu kommerziell verfügbaren 
Adsorbentien entspricht dies in Bezug auf H2S der ca. 3- bis 10-fachen und für O2 
der ca. 8- bis 12-fachen adsorbierten Menge. 
In Bezug auf die Struktur-Aktivitäts-Korrelationen können folgende Kernaussagen 
zusammengefasst werden:  
 Entscheidend für die effektive H2S-Adsorption ist eine hohe Anzahl an sau-
ren und basischen Zentren sowie Defektstellen auf der Materialoberfläche 
für die Initialadsorption. 
 Die hängt zwangsläufig auch mit einer großen spezifischen Oberfläche, ho-
hem Porenvolumen bzw. kleinem mittleren Porenradius sowie hohem Anteil 
an Meso- und Mikroporen zusammen. 
 Für die O2-Adsorption gelten vergleichbare Bedingungen, da eine hohe H2S-
Aufnahme als Grundvoraussetzung für den Umsatz an O2 steht. 
Mechanistische Untersuchungen wurden insbesondere mithilfe der Methoden 
DRIFT- und Laser Raman-Spektroskopie durchgeführt. Für die H2S-Adsorption ver-
deutlichen die Ergebnisse der DRIFT- und Raman-Spektroskopie einen wesentli-
chen Einfluss von Hydroxylgruppen an der Eisenoxidhydroxidoberfläche. Die Reak-
tion mit H2S führt zu einer veränderten Zusammensetzung und Struktur der Materi-
aloberfläche, wobei Wasser, amorphes FeS, elementarer Schwefel (S8) und Sulfat-
ähnliche Oberflächenspezies (stellvertretend durch die Schwingungsmodi ν1(SO4) 
und ν3(SO4) zwischen 1280 und 980 cm-1) als Reaktionsprodukte in den entspre-
chenden DRIFT- bzw. Raman-Spektren zu finden sind. Insbesondere Raman-
Banden bei 216 und 282 cm-1 können der Bildung von amorphem FeS als Zwi-
schenprodukt auf der Materialoberfläche sowie in tieferen Materialschichten zuge-
ordnet werden. Zudem wird die Formation von elementarem Schwefel in der Form 
S8 (153, 282, 472 cm-1) detektiert. 
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Bei der O2-Adsorption erfolgt die Regeneration des Materials entsprechend der Oxi-
dation des reduzierten Fe2+ zurück zu dreiwertigen Fe3+ unter Bildung von O2-. Zu-
sätzlich ist eine weitere Intensivierung der S8-Ramanbanden zu beobachten, welche 
sich durch die Oxidation von S2- an der Materialoberfläche begründet. Daneben ist 
die Formation von S-S-Bindungen durch die neu angeordneten SO4-ähnlichen 
Oberflächenstrukturen im Zuge der Integration von Oxidionen in das Kristallgitter 
denkbar. Die Raman-Spektren der Oxidation zeigen, dass das Material zumindest 
teilweise regeneriert werden kann, was sich insbesondere in der Reformierung der 
materialspezifischen Banden manifestiert. Darüber hinaus kann eine Intensivierung 
oder Bildung der S8-Banden auf den oxidierten Oberflächen α-FeOOH und Fe(OH)3 
beobachtet werden.  
Die vertiefenden Untersuchungen am besten α-FeOOH-Material zur Evaluierung der 
optimalen Betriebsparameter ergaben in Bezug auf die H2S-Adsorption folgende 
optimale Betriebparameter (zu verstehen innerhalb der Grenzen des 
Versuchsprogramm der Labrountersuchungen (1 g-Maßstab)): 
 niedrige Reaktortemperaturen (T = 20 °C) 
 niedriger Volumenstrom (F = 200 ml/min) bzw. Raumgeschwindigkeit (GHSV 
= 5.500 h-1) 
 möglichst hohe Eingangskonzentrationen an H2S (cH2S,0 = 2.500 ppm) 
Grundvoraussetzung für die Sauerstoffentfernung ist eine möglichst hohe H2S-
Beladung. Folgende Betriebsparameter sind im Ergebnis des Versuchprogramms 
festzuhalten: 
 Erhöhte Temperaturen im Vergleich zur H2S-Adsorption (T = 40-80 °C) 
 Niedriger Volumenstrom (F = 200 ml/min) bzw. Raumgeschwindigkeit 
(GHSV = 5.500 h-1) 
 Hohe Eingangskonzentrationen an O2 (cO2,0 = 5.000 ppm) 
Unter Einhaltung dieser Betriebsparameter sind Zyklenversuche durchgeführt wor-
den, wobei eine deutliche Abnahme der Durchbruchsbeladungen für H2S und O2 je 
Zyklus konstatiert werden muss (XDB: 48 mg(H2S)/g auf 4 mg(H2S)/g nach vier Zyk-
len bzw. 23 mg(O2)/g auf 2 mg(O2)/g nach vier Zyklen). Dies ist u.a. mit der Forma-
tion und Ablagerung von elementarem Schwefel auf der Materialoberfläche sowie im 
Porensystem der untersuchten Materialien zu begründen. Verbrauchte Adsorbentien 
enthalten ca. 10 bis 30 Ma.-% elementaren Schwefel des Form S8. Die Weiterverar-
beitung oder Entsorgung stellt ein betriebswirtschaftliches Problem dar, welches 
durch die Kosten des frischen Adsorbens, den Erlös für Rohschwefel und aufberei-
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tetes Adsorbens, Transport sowie der Quantität und Qualität bestimmt wird. Als Auf-
bereitungsverfahren werden in der Literatur das Abrösten bzw. thermische Behand-
lung, Extraktion mithilfe von Schwefelkohlenstoff, Tetrachlorethylen, Trichlormethan 
oder Ammoniak beschrieben. Zudem wird die Weiterverwendung zur Entfernung 
von Quecksilber aus Rauchgasen Kohle-gefeuerter Kraftwerke diskutiert.  
Zur Untersuchung der Übertragbarkeit der Laborergebnisse in die technische An-
wendung wurden zwei Stufen des Upscalings der eingesetzten Menge an Adsor-
bens von 1 g auf 30 g sowie auf 220 g bei entsprechender Vergrößerung des Reak-
torinnerdurchmesser von 8 mm auf 20 mm bzw. 42 mm vorgenommen. Entspre-
chend der festgelegten Randbedingungen erfolgten die Auslegung und der Aufbau 
der entsprechenden Versuchsstände. Für die zugehörigen Durchbruchsversuche 
wurde das in den Detailuntersuchungen evaluierte Adsorbens (α-FeOOH) mit Real-
gas aus einer kleintechnischen Biogasanlage (2 · 2.000 l Fermentervolumen) als 
auch aus einer großtechnischen Biogasaufbereitungsanlage der DREWAG in Haß-
lau beprobt. Der Vergleich der Ergebnisse aus dem Feldversuch mit jenen aus dem 
Labor (Prüfgas und Realgas) zeigt eine sehr gute Übereinstimmung in Bezug auf 
die Durchbruchsbeladungen beispielhaft für H2S (Maßstab: 1 g → 30 g → 220 g): 
49 mg(H2S)/g → 48 mg(H2S)/g → 71 mg(H2S)/g als auch für O2: 43 mg(O2)/g → 
38 mg(O2)/g → 38 mg(O2)/g. Zusammengefasst kann konstatiert werden, dass die 
Skalierbarkeit bzw. das Upscaling in Bezug auf die Masse an eingesetztem Adsor-
bens sowie Reaktorgröße unter entsprechenden Randbedingungen um mehr als 
zwei Zehnerpotenzen erfolgreich durchgeführt wurde. 
Im Rahmen einer Wirtschaftlichkeitsbetrachtung sind die jährlichen Gesamtkosten 
des Verfahrens auf Basis einer Kostenschätzung berechnet und mit kommerziell 
verfügbaren katalytischen Konkurrenzverfahren verglichen worden. Im Ergebnis 
ergibt sich für die jährlichen Gesamtkosten ca. 0,79 ct/m³(i.N.) eingespeistem Bio-
methan bzw. 0,08 ct/kWh. Die katalytischen Konkurrenzverfahren liegen zwischen 
0,83 bis 1,50 ct/m³(i.N.) bzw. 0,08 bis 0,15 ct/kWh.  
Neben der untersuchten Anwendung zur alternierenden Entschwefelung und Sauer-
stoffentfernung von regenerativ erzeugten Gasen, ist der Einsatz verschiedener 
Eisenoxid/-hydroxid-Modifikationen auch für andere Anwendungsfälle im Bereich 
der (Ab)-Gasaufbereitung, z. B. Entschwefelung (H2S, COS), Entfernung von Odo-
riermittel (THT, TBM, andere Mercaptane), Formaldehyd oder Siloxanen; katalyti-
scher Anwendungen, z. B. Methanoxidation, als auch der Wasseraufbereitung 
denkbar. Erste Forschungsaktivitäten sind als Resultat der hier dargestellten Unter-
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13 Formelzeichen-, Index- und 
Abkürzungsverzeichnis 
Formelzeichen 
a      
β     Aufheizrate in K/min 
c     Konzentration in % bzw. ppm 
D     Diffusionskoeffizient in m²/s 
d     Durchmesser in m 
F     Flow/Volumenstrom in m/s 





 in h-1 
H     Höhe 
HS     Brennwert in kWh/m³ 
kB     Boltzmann-Konstante 1,3806588∙10-23 J/K 
L     Länge in m 
LF     Leitfähigkeit in mS/cm 
M     Molare Masse in kg/kmol 
m     Masse in kg 
NL     LOHSCHMIDT-Konstante 2,6867805 ∙ 1025 m-3 
Pv     Porenvolumen in % 
p     Druck in bar 
Qm     Masse-Verteilungssumme in % 
q‘     Quellterm 
R bzw. r   Radius in m 
Rm     Universelle Gaskonstante 8,31446 J/(mol K) 
S     Speicherterm 
Sm     Massespezifische Oberfläche in m²/g 
T     Temperatur in K bzw. °C 
t     Zeit in s bzw. min 
u     Geschwindigkeit in m/s bzw. cm/s 
V̇     Volumenstrom in m³/s bzw. m³/h 
X     Beladung in g/kg bzw. mg/g 
Y     Anteil des umgesetzten aktiven Bestandteils des Adsorbens (0 < Y < 1) 
z     Längenkoordinate in m 
∆RH    Reaktionsenthalpie in kJ/kmol 
Σν     Diffusionvolumina in m³/kmol 
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ε     Porosität bzw. Lückenvolumen in % 
λF     Freie Weglänge in nm 
ν     Kinematische Viskosität in m²/s 
ρ     Dichte in kg/m³ 
ρroh    Rohdichte in kg/m³ 
σ     Standardabweichung 
σG     Gaskinetisches Stoßdurchmesser in m 
τ     Verweilzeit in s 
τK     Tortuositätsfaktor des Korns bzw. Partikels 
φ     Wassersättigung bzw. relative Gasfeuchte in % 
Indizes und Abkürzungen 
Ads    Adsorbens 
BAS    BRØNSTED acid site – BRØNSTED-saures Zentrum 
BG    Biogas 
BHKW   Blockheizkraftwerk 
BJH    BARRET, JOYNER und HALENDA 
DB    Durchbruch 
DBK    Durchbruchskurve 
DRIFTS   Diffuse-Reflexions-Infrarot-Fourier-Transformations-Spektroskopie 
DSC    Differential Scanning Calorimetry 
DVGW   Deutscher Verein des Gas- und Wasserfaches 
DWA    Druckwechseladsorption 
DWW    Druckwasserwäsche 
EASEE   European Association for the Streamlining of Energy Exchange 
eff     effektiv 
FNR    Fachagentur Nachwachsende Rohstoffe e.V. 
FTIR    Fourier Transformation Infrarot(-Spektrometer) 
GasNZV   Gasnetzzugangsverordnung 
IR     Infrarot 
IUPAC   International Union of Pure and Applied Chemistry 
K     Korn 
LAS    LEWIS acid site – LEWIS-saures Zentrum 
LEED    Low Energy Electron Diffraction 
LRS    Laser Raman-Spektroskopie 
LUB    Length of unused bed/Länge des ungenutzten Bettes 
MFC    Mass Flow Controller 
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MOP    Maximum Operating Pressure 
MTZ    Masse-Transfer-Zone 
NawaRo   Nachwachsende Rohstoffe 
NDIR    Nichtdispersive Infrarot-Spektroskopie 
P     Pore 
PVA    Polyvinylalkohol 
R     Reaktor 
REM    Rasterelektronenmikroskopie 
RFA    Röntgenfluoreszenz-Analyse 
Sch    Schüttung 
STEM  Raster- Transmissionselektronenmikroskop, engl. scanning transmission 
electron microscope 
TEM    Transmissionselektronenmikroskop 
TGA    Thermogravimetrische Analyse 
TOS Time on Stream 
TPD  Temperatur-programmierte Desorption, engl. temperature programmed 
desorption 
TS     Trockensubstanz 
UGS    Untertage-Gasspeicher 
UV/Vis  Spektroskopie, welche elektromagnetische Wellen des ultravioletten (UV) 
und des sichtbares (engl. visible - Vis) Lichtes nutzt 
XPS  Röntgen-Photoelektronenspektroskopie, engl. X-ray photoelectron 
spectroscopy 
XRD    Röntgendiffraktometrie (X-ray diffraction) 
XSW     Methode der stehenden Röntgenwellen, engl. X-ray standig waves 
Z     Zyklus 
0     Ausgangszustand 
Begriffsbestimmung 
Zum einheitlichen Verständnis haben sich für die Vorgänge der Adsorptionstechnik folgende 
Begriffe etabliert: 
Adsorption  Anlagerung eines Gasmoleküls an einen Feststoff 
Desorption  Entfernung eines adsorbierten Gasmoleküls von einem Feststoff 
Adsorbens  Feststoff zur Bindung der adsorbierenden Gasmoleküle 
Adsorptiv   Zu adsorbierendes Gasmolekül (noch in Gasphase) 
Adsorpt   Adsorbiertes Gasmolekül 




14.1 Charakteristische Eigenschaften verschiedener 
Eisenoxid/hydroxid-Modifikationen 
Eisenoxide setzen sich aus Fe mit O und/oder OH zusammen. Die meisten Eisen-
verbindungen enthalten dreifach Eisen Fe3+, hingegen FeO, Fe(OH)2 and Fe3O4 
zweifach Eisen Fe2+. Eine schematische Darstellung der Bildungs- und Umwand-
lungspfade ist in der folgenden Abbildung 14.1 dargestellt [112]. 
 
Abbildung 14.1: Schematische Darstellung der Bildungs- und Umwandlungswege 
verschiedener Eisenoxide sowie Bildungsbedingungen [112] 
Eine ausführliche Zusammenfassung der Eigenschaften, Syntheserouten und natür-





Tabelle 14.1: Eigenschaften und Transformation verschiedener Eisenoxid-













Strahlens Rot, mit geringer magnetischer 







Gelb-Braun, mit geringer magnetischer Sus-
zeptibilität; transformiert zu α-Fe2O3 bei Er-




 Hell-Gelb, mit geringer magnetischer Sus-
zeptibilität; transformiert zu α-Fe2O3 bei Er-







Schokoladen-Braun, mit intensiven magneti-
schen Eigenschaften; transformiert zu α-
Fe2O3 bei Erwärmung über 300 °C unter 







Orange, mit geringer magnetischer Suszep-
tibilität; transformiert zu γ-Fe2O3 bei Erwär-
mung über 200…280 (300) °C in Verbindung 
mit einem Anstieg der magnetischen Eigen-
schaft; bei weiterer Erwärmung langsame 
Umwandlung in α-Fe2O3 
δ-FeOOH   Dunkel Rot-Braun, stark magnetisch; trans-
formiert zu α-Fe2O3 bei Erwärmung über 




  Rot-Braun, mit geringer magnetischen Sus-
zeptibilität, welche sich unter Erwärmung 
kaum ändert; transformiert zu α-Fe2O3 bei 
Erwärmung über 100 °C in Verbindung mit 






Schwarz, starke magnetische Eigenschaften, 
Mischung aus zwei- und dreiwertigem Eisen-
oxid (Fe2+(Fe3+)2O4); Transformation von 
Magnetit-Nanopartikeln zu γ-Fe2O3 bei 
Raumtemperatur, transformiert bei Tempera-






14.2 Physikalisch-chemische Charakterisierung der 
untersuchen Eisenoxid/hydroxid-Modifikationen 
Tabelle 14.2: Ergebnisse der physikalisch-chemischen Charakterisierung sowie 
des Screenings bzgl. H2S-/O2-Kapazität 














Material α-FeOOH γ-Fe2O3 Fe3O4 α-Fe2O3 γ-Fe2O3 Fe3O4 
α-
FeOOH 
SBET / m²/g 164 27 4 19 34 43 94 
H2O-Anteil / 
%(TM) 3,7 1,3 0,8 4,2 1,5 3,8 2,3 
pH-Wert 6,8 6,4 4,0 9,9 3,4 4,3 4,3 
Krist. / % 35 41 42 57 61 57 55 
ρRoh / g/cm³ 0,92 0,84 0,98 0,88 1,12 1,02 0,85 
ρRein / g/cm³ 4,61 6,81 5,96 4,42 5,45 5,23 4,74 
Pv / % 80,1 87,7 83,5 80,0 79,5 80,4 82,0 
PV / cm³/g 0,87 1,04 0,85 0,91 0,71 0,79 0,96 
PV,makro / % 15,5 83,8 92,6 59,8 70,6 50,9 15,5 
PV,meso / % 80,4 4,9 0,0 0,2 17,7 40,4 80,4 
PV,mikro*/ % 4,1 11,3 7,4 40,0 11,7 8,7 4,1 
rP / nm 24,4 82,6 904,1 9.593,7 54,3 41,2 86,6 
nNH3,BAS / 
µmol/m² 0,54 0,55 1,96 0,57 0,75 0,49 0,97 
nNH3,LAS / 
µmol/m² 0,31 0,59 5,30 0,00 1,53 0,35 1,10 
nNH3,ges / 
µmol/m² 0,84 1,14 7,26 0,57 2,28 0,84 2,07 
nNH3,BAS / 
µmol/g 88 15 8 11 26 21 91 
nNH3,LAS / 
µmol/g 50 16 23 0 52 15 103 
nNH3,ges / 
µmol/g 138 31 31 11 78 36 194 
XDB,H2S / 
mg(H2S)/g 33,3 4,9 1,0 4,1 0,9 8,6 2,9 
XEnde,H2S / 
mg(H2S)/g 93,6 11,3 3,6 12,8 12,7 33,3 19,3 
XEnde,H2S / 
µmol/m² 16,7 12,0 24,9 19,9 10,9 22,8 6,0 
XDB,O2 / 
mg(O2)/g 27,9 5,5 n.d. 1,8 n.d. 10,1 4,6 
XEnde,O2 / 
mg(O2)/g 50,5 11,8 n.d. 12,8 n.d. 26,0 16,4 





P.Nr. 8 9 10 11 12 13 14 




















FeOOH Komm. 1 
SBET / m²/g 35 21 20 163 107 91 125 
H2O-Anteil / 
%(TM) 1,5 1,0 0,8 2,8 2,7 1,6 5,4 
pH-Wert 3,0 3,7 3,9 5,0 3,1 6,8 8,2 
Krist. / % 54 56 60 65 70 70 n.b. 
ρRoh / g/cm³ 0,83 1,15 1,09 1,08 0,58 1,62 0,85 
ρRein / g/cm³ 5,52 5,53 5,54 4,18 3,98 4,15 3,11 
Pv / % 84,9 79,2 80,3 74,1 85,4 60,9 72,7 
PV / cm³/g 1,02 0,69 0,74 0,69 1,47 0,38 0,85 
PV,makro / % 89,6 91,8 85,0 29,1 56,0 78,6 69,0 
PV,meso / % 3,2 0,8 1,0 63,4 36,7 2,9 15,9 
PV,mikro* / % 7,1 7,4 14,0 7,5 7,3 18,5 15,1 
rP / nm 86,4 111,2 102 24,8 43,3 173 44,3 
nNH3,BAS / 
µmol/m² 1,28 0,36 0,84 0,45 1,03 0,48 0,55 
nNH3,LAS / 
µmol/m² 2,97 2,15 1,86 0,71 0,26 1,40 1,04 
nNH3,ges / 
µmol/m² 4,24 2,51 2,69 1,16 1,30 1,88 1,59 
nNH3,BAS / 
µmol/g 45 7 17 74 110 44 68 
nNH3,LAS / 
µmol/g 104 45 37 116 28 128 130 
nNH3,ges / 
µmol/g 149 52 54 190 138 172 198 
XDB,H2S / 
mg(H2S)/g 1,2 5,5 1,7 5,9 6,2 1,1 11,9 
XEnde,H2S / 
mg(H2S)/g 5,0 20,3 10,5 137,0 104,8 5,7 30,7 
XEnde,H2S / 
µmol/m² 4,2 28,9 15,4 24,7 28,9 1,8 7,2 
XDB,O2 / 
mg(O2)/g 3,2 2,1 6,9 1,8 2,2 n.d. 3,6 
XEnde,O2 / 
mg(O2)/g 10,7 18,1 16,1 29,7 25,5 n.d. 24,2 





P.Nr. 15 16 17** 18 19 20 21 





















SBET / m²/g 85 76 35 232 214,6 174,6 39,7 
H2O-Anteil / 
%(TM) 4,0 5,8 4,1 9,1 5,9 4,7 1,5 
pH-Wert 8,0 9,5 9,1 7,0 4,8 6,4 3,8 
Krist. / % n.b. n.b. n.b. n.b. n.b. n.b. 80 
ρRoh / g/cm³ 0,85 1,05 1,08 0,82 1,11 1,23 0,96 
ρRein / g/cm³ 3,11 3,07 3,09 2,30 3,31 3,84 3,57 
Pv / % 65,8 65,2 64,5 66,5 68,0 73,1 71,6 
PV / cm³/g 0,63 0,60 0,79 0,60 0,55 0,76 0,43 
PV,makro / % 57,9 68,0 80,7 49,7 42,9 45,3 44,4 
PV,meso / % 23,4 18,8 7,6 12,5 19,1 33,7 41,8 
PV,mikro* / % 18,6 13,2 11,7 37,8 38,0 20,9 13,8 
rP / nm 33,7 42,6 164,4 36,6 19,8 13,0 39,0 
nNH3,BAS / 
µmol/m² 0,32 0,71 n.d. 0,41 0,18 0,19 0,55 
nNH3,LAS / 
µmol/m² 1,47 1,15 n.d. 0,92 0,41 0,47 3,04 
nNH3,ges / 
µmol/m² 1,79 1,85 n.d. 1,33 0,59 0,66 3,59 
nNH3,BAS / 
µmol/g 27 54 n.d. 95 38 34 22 
nNH3,LAS / 
µmol/g 124 87 n.d. 214 88 82 121 
nNH3,ges / 
µmol/g 151 141 n.d. 309 126 116 143 
XDB,H2S / 
mg(H2S)/g 2,2 5,3 n.d. 1,4 1,2 8,5 0,9 
XEnde,H2S / 
mg(H2S)/g 3,7 13,8 n.d. 49,5 2,3 20,9 2,0 
XEnde,H2S / 
µmol/m² 1,3 5,3 n.d. 6,3 0,3 3,5 1,5 
XDB,O2 / 
mg(O2)/g n.d. 22 n.d. 27 n.d. 27 n.d. 
XEnde,O2 / 
mg(O2)/g n.d. 4,0 n.d. 16,8 n.d. 12,7 n.d. 
ΔTmax,O2 / K - 3 - 10 -  14 - 






P.Nr. 22 27 28 29 30 31 32 













Material α-FeOOH α-FeOOH 
α-
FeOOH Fe(OH)3 Fe3O4 Fe3O4 α-Fe2O3 
SBET / m²/g 163 77 179 301 99 132 36 
H2O-Anteil / 
%(TM) 3,5 1,2 3,3 7,5 3,3 3,4 0,7 
pH-Wert 6,6 4,6 6,0 7,1 7,3 7,1 4,1 
Krist. / % 55 65 50 10 50 40 70 
ρRoh / g/cm³ 0,87 0,66 0,87 1,26 1,19 1,11 2,20 
ρRein / g/cm³ 4,40 4,56 4,37 4,41 4,74 4,64 5,61 
Pv / % 80,3 85,5 80,0 71,4 74,9 76,2 60,8 
PV / cm³/g 0,93 1,29 0,92 0,57 0,63 0,69 0,28 
PV,makro / % 18,1 21,8 26,7 21,8 30,0 78,4 21,8 
PV,meso / % 77,1 69,8 44,6 67,8 58,4 6,1 69,8 
PV,mikro* / % 4,8 8,4 28,7 10,4 11,6 15,5 8,4 
rP / nm 25,0 17,8 10,8 29,8 18,5 68,3 17,8 
nNH3,BAS / 
µmol/m² 0,21 0,28 0,56 0,40 0,56 1,97 0,28 
nNH3,LAS / 
µmol/m² 0,55 0,55 0,88 0,81 0,53 0,99 0,55 
nNH3,ges / 
µmol/m² 0,76 0,83 1,44 1,21 1,09 2,96 0,83 
nNH3,BAS / 
µmol/g 34 26 50 169 40 74 71 
nNH3,LAS / 
µmol/g 89 92 99 264 80 70 36 
nNH3,ges / 
µmol/g 123 118 149 433 120 144 107 
XDB,H2S / 
mg(H2S)/g 23,1 1,4 45,6 102,6 32,2 17,2 1,1 
XEnde,H2S / 
mg(H2S)/g 65,9 16,4 110,3 161,7 98,2 86,4 13,0 
XEnde,H2S / 
µmol/m² 11,9 6,3 18,1 15,8 29,2 19,2 10,6 
XDB,O2 / 
mg(O2)/g 22,9 1,7 27,7 43,0 2,3 2,4 2,1 
XEnde,O2 / 
mg(O2)/g 39,4 7,8 54,2 70,8 38,9 41,7 8,1 






P.Nr. 33 35 36 37 38 39 40 


















SBET / m²/g 10 119 82 28 161 157 258 
H2O-Anteil / 
%(TM) 0,5 1,3 2,2 0,6 3,5 3,0 6,1 
pH-Wert 6,2 6,3 6,4 6,7 6,2 6,5 7,4 
Krist. / % 55 39 41 46 30 30 20 
ρRoh / g/cm³ 1,56 0,87 0,88 0,92 0,83 0,92 1,35 
ρRein / g/cm³ 6,01 5,44 5,68 5,99 4,51 4,55 4,78 
Pv / % 74,0 84,0 84,6 84,7 81,7 79,8 71,7 
PV / cm³/g 0,47 0,97 0,96 0,92 0,99 0,87 0,53 
PV,makro / % 80,8 19,3 18,7 57,3 20,1 4,3 15,9 
PV,meso / % 0,5 73,5 73,4 34,1 71,9 90,1 57,3 
PV,mikro* / % 18,8 7,3 7,9 8,6 7,9 5,5 26,8 
rP / nm 146,8 25,3 30,5 82,2 25,6 11,6 11,9 
nNH3,BAS / 
µmol/m² 0,96 0,54 0,50 0,45 0,43 0,54 0,45 
nNH3,LAS / 
µmol/m² 0,00 0,56 0,42 0,28 0,52 0,45 1,15 
nNH3,ges / 
µmol/m² 0,96 1,10 0,92 0,73 0,94 0,99 1,59 
nNH3,BAS / 
µmol/g 10 65 41 13 69 85 114 
nNH3,LAS / 
µmol/g 0 67 34 8 83 71 297 
nNH3,ges / 
µmol/g 10 132 75 21 152 156 411 
XDB,H2S / 
mg(H2S)/g 4,2 20,6 9,6 3,0 46,9 30,9 n.e. 
XEnde,H2S / 
mg(H2S)/g 10,5 85,3 34,8 11,0 103,6 93,3 167,7 
XEnde,H2S / 
µmol/m² 29,6 21,0 12,5 11,6 18,9 17,5 19,0 
XDB,O2 / 
mg(O2)/g 2,5 28,7 17,3 2,6 30,9 20,0 32,0 
XEnde,O2 / 
mg(O2)/g 9,3 44,2 24,7 13,2 51,4 38,2 51,9 
ΔTmax,O2 / K 1 44 18 5 44 23 36 





P.Nr. 41 42 






SBET / m²/g 283 250 
H2O-Anteil / 
%(TM) 1,0 3,0 
pH-Wert 6,9 6,8 
Krist. / % 20 30 
ρRoh / g/cm³ 1,38 0,76 
ρRein / g/cm³ 4,66 4,53 
Pv / % 70,4 83,1 
PV / cm³/g 0,51 1,09 
PV,makro / % 1,4 36,7 
PV,meso / % 72,5 50,4 
PV,mikro* / % 26,2 12,9 
rP / nm 4,3 19,2 
nNH3,BAS / 
µmol/m² 0,41 1,18 
nNH3,LAS / 
µmol/m² 1,33 0,20 
nNH3,ges / 
µmol/m² 1,74 1,38 
nNH3,BAS / 
µmol/g 117 294 
nNH3,LAS / 
µmol/g 376 50 
nNH3,ges / 
µmol/g 493 344 
XDB,H2S / 
mg(H2S)/g n.e. 150,9 
XEnde,H2S / 
mg(H2S)/g 167,8 166,0 
XEnde,H2S / 
µmol/m² 17,4 19,5 
XDB,O2 / 
mg(O2)/g 38,3 22,7 
XEnde,O2 / 
mg(O2)/g 56,8 66,7 







14.3 Ergebnisse der physikalisch-chemischen Cha-
rakterisierung repräsentativer Referenzmateria-
lien  
Für die mechanistischen Untersuchungen sowie Detailexperimente zur Beurteilung 
der Aktivität und Kapazität der Materialien gegenüber H2S und O2 werden drei re-
präsentative Referenzmaterialien für Eisenoxide – α-Fe2O3-19-11 (ChemPur), Für 
Eisenoxidhydroxide - α-FeOOH-164-138 (LANXESS) sowie für Eisenhydroxide - 
Fe(OH)3-258-411 (LANXESS) ausgewählt. Die Auswahl erfolgt auf Basis Literatur, 
der Ergebnisse physikalisch-chemischen Charakterisierung sowie der Untersuchun-
gen zum Aktivität und Kapazität mithilfe der Durchbruchsversuche. 
Für diese Proben sind weiterführende Analysenmethoden, wie thermogravimetri-
sche Analyse, Raster-Transmissionselektronenmikroskopie oder Partikelgrößen-
messung mittel Laserbeugung, angewandt worden, um die bereits dargestellten 
Ergebnisse zu untersetzen. 
Darstellung der detaillierten physikalisch-chemischen Charakterisierung der Probe 
α-Fe2O3-19-11 
Die Probe α-Fe2O3-19-11(ChemPur) ist ein nanoskaliges α-Fe2O3. Das ziegelrote 
Nanopulver weist eine Reinheit von 99,5 % laut Hersteller auf. Die Phasenanalyse 
bestätigt, dass α-Fe2O3 die einzige auftretende Phase darstellt (Abbildung 14.2). Die 
Kristallinität liegt bei 57 %. Unter Standard-Versuchsbedingungen ist α-Fe2O3-19-11 
die thermodynamisch stabilste Eisenmodifikation [112]. 
 
Abbildung 14.2: Röntgendiffraktogramm der α-Fe2O3-19-11-Probe (♦ hkl α-FeOOH) 
























Abbildung 14.3: Mößbauer-Spektrum (links) und TGA-DSC-Auswertung (rechts) der 
α-Fe2O3-19-11-Probe 
Das deutlich ausgeprägte Sextett (Isomerieverschiebung δ = 0,37 mm/s, Quadrupo-
laufspaltung QUA = -0,21 mm/s, magnetische Aufspaltung des Hyperfeinfeld BHF = 
51,2 T) kann α-Fe2O3 zugeordnet werden (92,4 %). Zudem ist ein gering ausgepräg-
tes Duplett zu erkennen, was auf superparamagnetisches Fe3+ hindeutet (7,6 %; 
Isomerieverschiebung δ = 0,30 mm/s, Quadrupolaufspaltung QUA = 0,70mm/s) [44]. 
Besonders kleine Fe-Partikel (< 20 nm) zeigen laut Literatur dieses typische super-
paramagnetisches Duplett, was wiederum für die Herstellerangaben in Bezug auf 
die Partikelgröße spricht [188]. 
Die Auswertung der thermogravimetrischen Messung zeigt eine Masseabnahme 
von ca. 4 Ma.-%, wobei der größte Verlust auf die Desorption von Wasser bis ca. 
130 °C zurückzuführen ist. 
Die Gutfeuchte beträgt rund 4,2 Ma.-% bezogen auf die Trockenmasse des Materi-
als. Der pH-Wert ist mit 9,9 ermittelt worden. 























































Abbildung 14.4: NH3-TPD-Desorptionspektrum der α-Fe2O3-19-11-Probe (Messdaten-
daten (─) und GAUß-Fit (─), mAds = 0,5 g, β = 10 K/min) 
Die Desorption des gebundenen Ammoniaks während der NH3-TPD erfolgt in einem 
Temperaturbereich von 50 bis 150 °C. Der Desorptionsverlauf zeigt ein Peakmaxi-
mum bei ca. 85 °C, welches den BRØNSTED-sauren Zentren zuzuordnen ist. Die 
desorbierte Stoffmenge beträgt nach Gauß-Dekonvolution 0,57 µmol/m² bzw. 
11 µmol/g. 
Die spezifische Oberfläche des α-Fe2O3-19-11 beträgt 18,9 m²/g (5-Punkt-BET) und 
liegt damit deutlich unter der Herstellerangabe (> 50 m²/g). Die ermittelte Rohdichte 
beträgt 0,96 g/cm³, die Reindichte 4,29 g/cm³. Das Gesamt-Porenvolumen beträgt 
laut Hg-Porosimetrie ca. 0,81 cm³/g und gliedert sich in 0,7 cm³/g bzw. 87 % Makro-
porenvolumen. Mesoporen konnten nicht gemessen werden, sodass der anteilig 
Rest von 13 % den Mikroporen zugeschrieben werden kann. Der mittlere Porenra-
dius beträgt laut Hg-Porosimetrie 303 nm. Dies steht in einem gewissen Gegensatz 
zur Herstellerangabe bezüglich der mittleren Kornfraktion von 20-50 nm. Das Mess-
prinzip scheint daher nicht geeignet für Nanopulver zu sein bzw. tritt eine erhöhte 
Konglomeration mehrerer Einzelpartikel auf, sodass entsprechende Cluster vermes-
sen werden. Dies wird ebenfalls durch die REM-Aufnahmen bestätigt 
(Abbildung 14.5), wobei die mittlere Korngröße deutlich über der Herstellerangabe 



































Abbildung 14.5: REM-Aufnahmen der α-Fe2O3-19-11-Probe 
Darstellung der detaillierten physikalisch-chemischen Charakterisierung der Probe 
α-FeOOH-164-138 
Die Probe α-FeOOH-164-138 (LANXESS) ist ein orthorhombisches Eisenoxidhydro-
xid mit dem Trivialname Goethit (α-FeOOH). Das braufarbige Pulver weist laut Her-
steller einen Eisengehalt von ca. 58,2 % bei einer Reinheit von 99,0 % auf. Dies 
bestätigt auch die Aufnahme der Röntgendiffraktion, bei welcher α-FeOOH als ein-
zige Phase nachgewiesen worden ist (Abbildung 14.6). Die gemessene Kristallinität 
beträgt 35 %. 
  
Abbildung 14.6: Röntgendiffraktogramm der α-FeOOH-164-138-Probe (♦ hkl 
α-FeOOH) 
In der folgenden Abbildung 14.7 sind der Mößbauer-Spektrum als auch die Ergeb-



















Abbildung 14.7: Mößbauer-Spektrum (links) und TGA-DSC-Auswertung (rechts) der 
α-FeOOH-164-138-Probe 
Das unsymmetrisches relaxierendes Sextett (Isomerieverschiebung δ = 0,37 mm/s, 
Quadrupolaufspaltung QUA = -0,23 mm/s, magnetische Aufspaltung des Hyperfein-
feld BHF = 34 T) im Mößbauer-Spektrum deutet auf geringe Kristallisation bzw. ge-
ringe Partikelgröße hin (80,7%), wobei der Übergang zum superparamagnetischem 
Duplett (19,3%; Isomerieverschiebung δ = 0,38 mm/s, Quadrupolaufspaltung QUA = 
0,60 mm/s) erkennbar ist [188]. Das Duplett spricht wiederum für superparamagne-
tisches Fe3+, wobei aufgrund geringer Partikelgröße (< 20 nm) keine geordnete 
magnetische Ausrichtung und so auch keine magnetische Aufspaltung zum Sextett 
erfolgt. Dieses superparamegnetische Verhalten kann mit der hoher Konzentration 
an Defektstellen aus der Materialoberfläche als auch einer reduzierten magneti-
schen Kopplung zwischen den Kristalliten begründet werden [189,190]. 
Die TG-Messung zeigt einen Massenverlust von 4 % bis ca. 140 °C, welcher wiede-
rum auf physisorbiertes Wasser zurückzuführen ist. Daneben ist wird im Tempera-
turbereich von 230-270 °C gebundenes Kristallwasser abgespalten [112]. Die Mas-
seabnahme in diesem Bereich entspricht ca. 10 %. 
Der Feuchtegehalt des α-FeOOH-164-138-Pulvers beläuft sich auf 3,7 Ma.-% bezo-
gen auf die Trockenmasse. Der gemessene pH-Wert der Suspension aus 5 g Pro-
benmaterial und einem Liter destilliertem Wasser liegt bei 8,5. 


























































Abbildung 14.8: NH3-TPD-Desorptionsspektrums der α-FeOOH-164-138-Probe (Expe-
rimentelle Daten (─) und GAUß-Fit (─) des. Unterbrochene Linien: 
GAUß-Dekonvolution mit aciden BRØNSTED- (─ · ─) und LEWIS-Zentren 
(─ ─). mAds = 0,5 g, β = 10 K/min) 
Die Freisetzung des desorbierten Ammoniaks während der NH3-TPD erfolgt im 
Temperaturbereich von 50 bis 350 °C. Der Desorptionsverlauf zeigt ein Peakmaxi-
mum bei ca. 130 °C (BRØNSTED-saure Zentren) sowie eine Schulter bei ca. 250 °C 
(LEWIS-saure Zentren) auf. Die gesamte desorbierte Stoffmenge an Ammoniak be-
rechnet sich zu 0,84 µmol/m² bzw. 138 µmol/g. Die Dekonvolution des Desorptions-
verlaufes ergibt eine an den BRØNSTED-sauren Zentren gebunden Stoffmenge von 
0,54 µmol/m²/ 88 µmol/g sowie für die LEWIS-sauren Zentren 0,31 µmol/m²/ 
50 µmol/g. Bei einer Temperatur von 50 °C adsorbieren demnach deutlich mehr 
Ammoniakmoleküle an BRØNSTED- als an LEWIS-sauren Zentren (Verhältnis: 3:2). 
Die spezifische Oberfläche wird mithilfe der Stickstoff-Physisorption ermittelt und 
beträgt 164 m²/g (5-Punkt-BET). Die Herstellerangaben zeigen eine spezifische 
Oberfläche von 140 bis 150 m²/g auf. Laut CORNELL und SCHWERTMANN sind Berei-
che von 8 bis 200 m²/g für natürliche als auch synthetisch hergestellte Goethite 
denkbar [44]. Die mithilfe der He-Pyknometrie ermittelte Rohdichte beträgt 
0,88 g/cm³, die Reindichte 4,02 g/cm³. Somit ergibt sich ein Gesamt-Porenvolumen 
von 0,89 cm³/g bzw. 78,2 %. Dies gliedert sich nach Auswertung der Hg-
Porosimetrie in 14 % Makroporenvolumen und 83 % Mesoporenvolumen auf. Der 
mittlere Porenradius beträgt 25 nm. 
Abbildung 14.9 sind Aufnahmen der Rastertransmissionselektronenmikroskopie 


































Abbildung 14.9: STEM-Aufnahmen der α-FeOOH-164-138-Probe 
Die Partikel des α-FeOOH-164-138 weisen demnach eine nadelförmige Struktur auf, 
welche ihm den weiteren Trivialnamen Nadeleisenerz geben [191]. Teilweise sind 
auch sternförmige Konglomerate zu erkennen. Diese beiden Strukturformen für na-
türlich vorkommende Goethite auch in der Literatur beschrieben [44]. 
Darstellung der detaillierten physikalisch-chemischen Charakterisierung der Probe 
Fe(OH)3-258-411 
Die Probe Fe(OH)3-258-411 (LANXESS) ist ein dunkelbraunes Fe(OH)3 (Fer-
rihydrit). Die Auswertung der Röntgendiffraktion zeigt eine hohe Reinheit des Mate-
rials bei einer sehr geringen Kristallinität von 20 %. Eine genaue Spezifizierung zeigt 
ein 6-line-Ferrihydrit (Abbildung 14.10) [192]. 
 
Abbildung 14.10: Röntgendiffraktogramm der Fe(OH)3-258-411-Probe 
Abbildung 14.11 zeigt das Mößbauer-Spektrum als auch die Ergebnisse der ther-























Abbildung 14.11: Mößbauer-Spektrum (links) und TGA-DSC-Auswertung (rechts) der 
Fe(OH)3-258-411-Probe 
Im Mößbauer-Spektrum ist ein Duplett (Isomerieverschiebung δ = 0,33 mm/s, 
Quadrupolaufspaltung QUA = 0,70 mm/s) zu erkennen (100 %), welches in der 
Auswertung auf superparamagnetisches Fe3+ als auch geringe Partikelgrößen hin-
weist. Die Ergebnisse des Isomer-Shifts als auch des Quadrupol-Splitting erlauben 
im Gegensatz zu den XRD-Daten keine Unterscheidung zwischen 2-line und 6-line 
Ferrihydrit.  
Die thermogravimetrische Messung zeigt eine deutliche Masseabnahme aufgrund 
von physisorbiertem Wasser bis 130 °C ebenfalls um ca. 4-5 %. Danach erfolgt eine 
kontinuierliche Abspaltung von gebundenem Kristallwasser, wobei jedoch im Ge-
gensatz zum α-FeOOH-164-138 keine deutliche Umwandlungstemperatur festge-
stellt werden kann. Der Masseverlust beträgt in Summe ca. 15 Ma.-%. 
Die Gutfeuchte des Materials beträgt 6,1 Ma.-% bezogen auf die Trockenmasse. 
Der gemessene pH-Wert der Suspension auf 5 g Probenmaterial und einem Liter 
destilliertem Wasser beträgt 7,4. 

























































Abbildung 14.12: NH3-TPD-Desorptionsspektrum der Fe(OH)3-258-411-Probe (Experi-
mentelle Daten (─) und GAUß-Fit (─) des s. Unterbrochene Linien: 
GAUß-Dekonvolution mit aciden BRØNSTED- (─ · ─) und LEWIS-Zentren 
(─ ─). mAds = 0,5 g, β = 10 K/min) 
Die Desorption des Ammoniaks während der NH3-TPD erfolgt im Temperaturbereich 
von 50 bis ca. 350 °C. Es sind zwei Peakmaxima bei 130 °C und 205 °C sowie eine 
Schulter bei ca. 270 °C zu erkennen, wobei der erste Peak auf BRØNSTED- der Rest 
auf LEWIS-saure Zentren zurückzuführen ist. Die Dekonvolution des Desorptionsver-
laufes ergibt eine an den BAS eine Ammoniakstoffmenge von 0,45 µmol/m²/ 
115 µmol/g sowie für LAS 1,15 µmol/m²/ 297 µmol/g. Bei einer Temperatur von 
50 °C adsorbieren demnach deutlich weniger Ammoniakmoleküle an BRØNSTED- als 
an LEWIS-sauren Zentren (Verhältnis: 1:3) 
Die spezifische Oberfläche des Materials nach BET beträgt 258 m²/g. Die mithilfe 
der He-Pyknometrie ermittelte Rohdichte beträgt 1,35 g/cm³, die Reindichte 
4,78 g/cm³. Somit ergibt sich ein Gesamt-Porenvolumen von 0,53 cm³/g bzw. 72 %. 
Dies gliedert sich nach Auswertung der Hg-Porosimetrie in 16 % Makroporenvolu-
men und 57 % Mesoporenvolumen auf (Rest wird als Mikroporen definiert). Der mitt-
lere Porenradius beträgt 12 nm. 
Der folgenden Abbildung 14.13 sind die REM-Aufnahmen des Materials zu entneh-
men. Zu erkennen ist eine amorphe Struktur des Materials mit geradlinigen Bruch-







































Abbildung 14.13: REM-Aufnahmen der Fe(OH)3-258-411-Probe 
14.4 Fehlerbetrachtung bei der Gasanalytik und Er-
mittlung der Durchbruchskurven  
Die angewandten Messmethoden der Gasanalytik (gem. Punkt 3.10) zur Ermittlung 
der H2S- und O2-Konzentration im Roh- und Reingas wird zur Ermittlung der Ad-
sorptionskapazitäten verwendet (vgl. Punkt 6.1.2). Daher ist die Einschätzung des 
zugehörigen Fehlers von Relevanz. 
Prinzipiell kann dabei in zufällige und systematische Fehler unterschieden werden. 
Der zufällige Fehler ergibt sich aus der Ungenauigkeit der verwendeten Gasanalytik 
für H2S (elektrochemischer Sensor) zu ΔcAnlaytik,H2S = 4 ppm und für O2 (paramagne-
tischer Sensor) zu ΔcAnlaytik,O2 = 50 ppm bzw. 1…20 ppm für den elektrochemischen 
Sensor in Abhängigkeit des Messbereichsendwertes. Der zufällige Fehler der ein-
gesetzten Mass Flow Controller ist aufgrund des stationären Betriebs als vernach-
lässigbar einzuschätzen (der Hersteller gibt einen Fehler von ca. ± 0,35 % vom ein-
gestellten Volumenstrom an). 
Als systematischer Fehler die Abweichung in der Prüfgaskonzentration zu nennen, 
welche für H2S und O2 jeweils ΔcGas = 50 ppm beträgt (Herstellerangabe AIR LIQUI-
DE). Der lineare, systematische Fehler der eingesetzten Gasanalytik kann vernach-
lässigt werden. 
Es kann davon ausgegangen werden, dass sich zufälliger und systematischer Feh-
ler in Kombination zumindest zum Teil gegenseitig auslöschen. Der resultierende 








 Gleichung 14.1 
Für die H2S-Konzentration kann demnach von einem Fehler von 50 ppm, für die O2-
Konzentration von 71 ppm (paramagnetischer Sensor) bzw. 50..54 ppm (elektro-
chemischer Sensor).  




∙ 100% Gleichung 14.2 
14.5 Vertiefenden Untersuchung zur H2S- und O2-
Adsorption an α-FeOOH 
Tabelle 14.3: Versuchsplan der vertiefenden Untersuchung zur H2S- und O2-
Adsorption an α-FeOOH (Auszug) 
F / l/min cH2S,0 / ppm T / °C cH2O / Vol.-% 
1 2.000 35 5 
0,2 2.000 35 5 
0,5 2.000 35 5 
1 500 25/30/35/50 5 
1 1.000 25/30/35/50 5 
1 1.500 25/30/35/50 5 
1 2.500 25/30/35/50 5 
1 2.000 25 5 
1 2.000 45 5 
1 2.000 60 5 
1 2.000 35 0 
1 2.000 35 5 (vorgesättigt) 
F / l/min cH2S,0 / ppm T / °C cH2O / Vol.-%- 
1 5.000 60 5 
0,2 5.000 60 5 
0,5 5.000 60 5 
0,75 5.000 60 5 
1 500 60/70/80 5 
1 750 60/70/80 5 
1 1.000 60/70/80 5 
1 2.000 60/70/80 5 
1 3.000 60/70/80 5 




1 15.000 60 5 
1 5.000 40 5 
1 5.000 80 5 
1 5.000 100 5 
1 5.000 120 5 
1 5.000 150 5 
1 5.000 200 5 
1 5.000 60 0 
1 5.000 60 5 (vorgesättigt) 
 
14.6 Zusammenstellung relevanter Schwingungs-
banden 
Tabelle 14.4: Relevante IR-Gasphasenschwingungen von H2S und O2 








O2  1.555 [194] 
    
 
Tabelle 14.5: Zusammenfassung relevanter IR-Banden für die Reaktion von H2S 
mit Metalloxiden 
Wellenzahl in cm-1 Zugehörige Spezies Referenzen 
3.200 – 3.400 ν(OH) (Wasserstoffbrückenbindung 
an der Oberfläche) 
[12,86,92] 
2.480…2.540 – 2.590 ν(SH) (streching vibration) [12,86,87,91,92] 
1.600 – 1.620  δ(HOH) (molekular gebundenes Was-
ser) 
[90–92] 
1.560 – 1.570 δ(HSH) (Deformationsschwingung) [86,91] 
1.335 – 1.340 ν(HSH) (scissors-like bending) [87,90,91] 
1.160 – 1.180 δ(HSH) (molekular gebundenes H2S) [92] 
1.080 Bildung HSO3- [86] 
335 Fe-S (stretching mode) [95] 





Tabelle 14.6: Zusammenfassung relevanter IR-Banden für die Reaktion von O2 mit 
sulfidierten Metalloxiden 
Wellenzahl in cm-1 Zugehörige Spezies Referenzen 
3.200 – 3.400 ν(OH) (Wasserstoffbrückbindung 
an der Oberfläche) 
 
1.600 – 1.620  δ(HOH) (molekular gebundenes 
Wasser) 
 
1.120 – 1.130 Superperoxide-anion (𝑂2−) [12,86,194] 
990 – 1.000 Peroxide-anion (𝑂22−) [12,194] 
915 Fe3+-O-Bindung [12] 
   
 
14.7 Untersuchung zur gleichzeitigen H2S-/O2-
Adsorption an Referenzmaterialien mittels 
DRIFTS 
Zur genaueren Aufklärung der bei der O2-Adsorption an α-Fe2O3 gefunden Phäno-
mene der Reaktion physisorbiertem H2S mit O2 werden im Folgenden Untersuchun-
gen der gleichzeitigen Aufgabe beider Reaktivgase, im Folgendem auch vereinfacht 
in-situ-Regeneration genannt, dargestellt. Hintergrund dieser Untersuchung ist u.a. 
auch die gezielte H2S-Entfernung. 
In-situ-H2S-/O2-Adsorption an α-FeOOH 
Die folgende Abbildung 14.14 stellt die Ergebnisse der in-situ-Regeneration für das 





Abbildung 14.14: DRIFT Spektren der kombinierten Adsorption von H2S und O2 auf 
α-FeOOH-164-138 (F = 200 ml/min, cH2S = 500 ppm, cO2 = 1 Vol.-%, T = 
50 °C) 
Deutlich zu erkennen ist die sofortige Bildung von Wasser (δ(HOH): 1620 cm-1, 
v(OH): 3600 cm-1), welche während der Versuchszeit nahezu konstant bleibt. Am 
deutlichsten sind die Banden im Fingerprint-Bereich bei 1280, 1240 (schwache 
Schulter), 1150 und 1090 cm-1 (Aufsplittung ν3(SO4)) zu erkennen, welche sich wie-
derum Sulfat-Banden zuordnen lassen [151,152]. Daneben finden sich drei weitere 
Banden bei 925 und 830 cm-1 welche auf OH- Schwingungen des Materials zurück-
zuführen sind [44] (vgl. auch Abbildung 5.12).  
Eine Bande um 2550 cm-1, welche auf die dissoziative Bindung von H2S zurückzu-
führen wäre (ν(SH)), ist nicht zu finden. Damit lässt sich schlussfolgern, dass die 
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verbindungen sehr schnell ablaufen. Ebenso kann die im Verlauf der Reaktion beo-
bachtete molekulare Bindung von H2S-Molekülen an der Materialoberfläche wäh-
rend der H2S-Adsorption nicht beobachtet werden (δ(HSH): 1320 cm-1). 
In-situ-H2S-/O2-Adsorption an Fe(OH)3 
Das DRIFT Spektrum der in-situ-Regeneration an Fe(OH)3-258-411 zeigt ähnliche 
Banden wie jenes des α-FeOOH-1364-138 (Abbildung 14.15). 
 
Abbildung 14.15: DRIFT Spektren der kombinierten Adsorption von H2S und O2 auf 
Fe(OH)3-258-411 (F = 200 ml/min, cH2S = 500 ppm, cO2 = 1 Vol.-%, T = 
50 °C) 
Die kontinuierliche Bildung von Wasser wird wiederum durch die korrespondieren-
den, jedoch eher schwachen Banden bei 1620 cm-1 (δ(HOH)) bzw. 3600 cm-1 








Wellenzahl / cm-1 














Wellenzahl / cm-1 
















1250, 1150 (ν3(SO4)) sowie 995 cm-1 (ν1(SO4)) aus. Im Vergleich zum α-FeOOH-
164-138 ist die Bande bei 995 cm-1, welche auf ν1(SO4) zurückzuführen ist [152], 
intensiver. Die Banden unterhalb von 910/ 810 cm-1 sind auf OH- Schwingungen des 
Materials zurückzuführen [44].  
In-situ-H2S-/O2-Adsorption an α-Fe2O3 
Die Ergebnisse der DRIFT Spektroskopie der gleichzeitigen H2S und O2 Aufgabe an 
α-Fe2O3-19-11 sind in der folgenden Abbildung 14.16 dargestellt. 
 
Abbildung 14.16: DRIFT Spektren der kombinierten Adsorption von H2S und O2 auf 
α-Fe2O3-19-11 (F = 200 ml/min, cH2S = 500 ppm, cO2 = 1 Vol.-%, T = 
50 °C) 
Zu erkennen sind wiederum deutlich ausgeprägte Banden mit zwei herausragenden 
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che auf Sulfatkomplexe (ν3(SO4)) an der Materialoberfläche schließen lassen 
[151,152]. Im Gegensatz zu den vorher beschrieben Materialien fehlt jedoch die 
Bande bei 1250-1290 cm-1. Eine bidentale Aufspaltung des SO4-Komplexes, wie bei 
den vorherigen Materialen, erfolgt demnach nicht (vgl. Abbildung 5.3). Dagegen 
bildet sich ein schwacher Peak bei ca. 1310 cm-1, welcher auf die molekulare Bin-
dung von H2S schließen lässt (δ(HSH)) [12,86]. Die SH Schwingung bei 2550cm-1 
(ν(SH)) ist nicht zu detektieren. Die Bildung von OH Gruppen wird durch die Banden 
im Bereich von 3550 bis 2600 cm-1 verdeutlich (ν(OH)), wobei keine molekulare Bin-
dung von H2O (δ(HOH): 1620 cm-1) festgestellt werden kann. Das während der Re-
aktion gebildete Wasser führt demnach zur sofortigen Bildung von Oberflächenhyd-
roxylgruppen und wird komplett verbraucht. Die so neu gebildeten OH-Gruppen die-
nen wiederum als Adsorptionszentren für das Adsorptiv H2S. 
14.8 Untersuchung der gleichzeitigen H2S-/O2-
Adsorption an Referenzmaterialien mittels LRS 
Die folgenden Untersuchungen erfolgen durch gleichzeitige Aufgabe beider Reak-
tivgase H2S und O2 unter Aufnahme der resultierenden Raman-Spektren. 
In-situ-H2S-/O2-Adsorption an α-FeOOH 
Die folgenden Abbildung 14.17 zeigt die Raman-Spektren der kombiniertem H2S- 
und O2-Adsorption an α-FeOOH-164-138. 
 
Abbildung 14.17: Raman-Spektren der kombinierten Adsorption von H2S und O2 auf 
α-FeOOH-164-138 (F = 200 ml/min,cH2S = 500 ppm, cO2 = 1 Vol.-%, T = 
50 °C) 
Zu erkennen ist die Bildung dreier neuen Banden bei 148 (ν8), 219 (ν2) und 472 cm-1 
(ν1) mit steigender Intensität während der Versuchszeit, welche wiederum elementa-
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rem Schwefel der Form S8 zugeordnet werden kann [103,164–167]. Des Weiteren 
mit die Intensität der Spektren mit fortwährender Versuchszeit zu, was auf die Zu-
nahme der Kristallinität an der Materialoberfläche schließen lässt. Dies ist mit der 
Bildung von Wasser während der Reaktion, dessen Adsorption an der Oberfläche 
sowie der damit verbundenen Neustrukturierung des Kristallgitters durch Formation 
von OH- Gruppen zu begründen. 
In-situ-H2S-/O2-Adsorption an Fe(OH)3 
Die Raman-Spektren der in-situ-Regeration an einer Fe(OH)3-258-411-Oberfläche 
sind in der folgenden Abbildung 14.18 dargestellt. 
 
Abbildung 14.18: Raman-Spektren der kombinierten Adsorption von H2S und O2 auf 
Fe(OH)3-258-411 (F = 200 ml/min,cH2S = 500 ppm, cO2 = 1 Vol.-%, 
T = 50 °C) 
Analog zum vorher gezeigten α-FeOOH-164-138 ist die Bildung dreier neuer Ban-
den bei 148 (ν8), 219 (ν2) und 472 cm-1 (ν1) (elementarer Schwefel S8) mit steigen-
der Intensität während der Versuchszeit zu beobachten [166,167]. Jedoch ist die 
Grundintensität der Spektren sehr schwach, was durch das deutliche Rauschen der 
Spektren zu erkennen ist.  
Zusammengefasst bleibt festzuhalten, dass die Bildung elementaren Schwefel an 
der Materialoberfläche in der Form S8 mithilfe der Raman-Spektroskopie nachge-
wiesen werden kann. Amorphes FeS mit der Bandenlag 216 bzw. 282 cm-1 wird 
hingegen nicht detektiert.  
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14.9 Untersuchung der in-situ-Röntgendiffraktion der 
H2S- und O2- Adsorption an Referenzmaterialien 
Zur Aufklärung der sich bildenden Produkte an der Materialoberfläche während der 
H2S-Adsorption sind korrespondierend zu den dargestellten DIRFT- und Raman-
spektroskopischen Untersuchungen ebenfalls Messungen mit einer in situ XRD Zel-
le durchgeführt worden. Dazu erfolgt die Ausrüstung des Diffraktometers D8 von 
Bruker mit einer MCT-HIGHTEMP+ Zelle, welche die Beheizung und Aufgabe von 
Reaktivgasen erlaubt. Die Probe wird dazu in auf den Probenhalter platziert, in die 
Zelle gesetzt und temperiert. Anschließend erfolgt die Aufgabe von H2S, wobei wie-
derum ein Prüfgas mit 500 ppm in N2 (AIR LIQUIDE) verwendet wird. Das Abgas wird 
über einen Polizeifilter in das Abluftsystem geleitet. 
Nach einer Versuchszeit von 120 min der H2S-Adsorption an α-FeOOH-164-138 
konnte keine wesentliche Änderung der resultierenden Diffraktogramme festgestellt 
werden. Der Versuch ist daher zunächst wiederholt worden, allerdings mit dem glei-
chen Ergebnis. Die Begründung liegt vermutlich zum einen in der Abnahme der 
Kristallinität der Materialoberfläche aufgrund der Bildung von amorphem FeS, wie es 
in der Raman-Spektroskopie nachgewiesen wurde. Zum anderen ist die Eindringtie-
fe des Röntgenstrahls wahrscheinlich zu hoch, um Oberflächeneffekte deutlich dar-
stellen zu können. 
Aus diesen Gründen werden die Messungen ex-situ wiederholt. Die Probe wird da-
für unter Standardbedingungen des Screenings (vgl. Kapitel 4.2) mit H2S beauf-
schlagt und anschließend oxidiert. Die Diffraktogramme der so erhaltenen Produkte 






Abbildung 14.19: Röntgendiffraktogramme der beschwefelten/ oxidierten Proben im 
Vergleich zu frischen Materialien (oben α-FeOOH-164-138; unten 
α-Fe2O3-19-11) 
Die Bildung von elementarem Schwefel in der Form S8 wird insbesondere auf 
α-FeOOH-164-138 deutlich sichtbar. Jedoch sind auch dem Diffraktogramm der 
α-Fe2O3-19-11 Fragmente von S8-Banden zu entnehmen. Die Ergebnisse der Ra-
man-Spektroskopie werden auf Basis dieser Erkenntnisse bestätigt. 
14.10 DRIFT-Spektroskopie der SO2-Adsorption an 
α-FeOOH 
Die SO2-Bildung auf einer Schwefel-beladenen α-Fe2O3 Oberfläche während der 
Oxidation wird u.a. von WANG ET AL. auf Basis von DFT-Kalkulationen postuliert 
[101]. Zur Validierung der Ergebnisse der Literatur ist die SO2-Adsorption auf 
α-FeOOH untersucht worden. Die Ergebnisse des Tests sind in der folgenden Ab-
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Abbildung 14.20: SO2-Adsorption auf α-FeOOH (F = 200 ml/min, cSO2 = 2 Vol.-%, T = 
50 °C) 
Es zeigen sich drei intensive Banden bei 1320 cm-1, 1150 cm-1 sowie 1085 cm-1. Die 
Präsenz des Doppelpeaks um 1310-1260 cm-1 ist jedoch nicht zu erkennen. Nach 
Stickstoffspülung der SO2-gesättigten Oberfläche, reduziert sich die Bande bei 
1320 cm-1 deutlich, sodass hier von der Desorption physisorbiertem SO2 (δ(SO2)) 
ausgegangen werden kann. Es bleibt festzuhalten, dass die Bandenlage der SO2-
Adsorption sich deutlich von jener mit H2S unterscheidet und somit die Desorption 
von molekularem SO2 während der Oxidation der sulfidierten Eisenoxide ausge-
schlossen werden kann. Die massenspektrometrische Messung des Abgases bestä-
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